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BMPyrTFSI 1-butyl-3-méthylpyrrolidinium bis(trifluorométhylsulfonyl)imide 
CNTs carbon nanotubes, nanotubes de carbone 
CVD chemical vapor deposition, dépôt chimique en phase vapeur 
DEC carbonate de diéthyle 
DIOX 1,3-dioxolane 
DME 1,2-diméthoxyéthane 
DRX diffraction des rayons X 
EDX énergie dispersive de rayons X 
GDL gas diffusion layer, couche de diffusion 
IL ionic liquid, liquide ionique 
LiClO4 perchlorate de lithium 
LiPF6 hexafluorophosphate de lithium 
LiTFSI (trifluorométhylsulfonyl) imidure de lithium 
m/z rapport masse sur charge 
MEB microscopie électronique à balayage 
MPPipTFSI 1-méthyl-3-propylpiperidinium bis(trifluorométhylsulfonyl)imide 
OER oxygen evolution reaction, réaction d’évolution de l’oxygène 
ORR oxygen reduction reaction, réaction de réduction de l’oxygène 
PC carbonate de propylène 
PEO poly(oxyéthylène) 




RTIL room temperature ionic liquid, liquide ionique liquide à température 
ambiante 
TEGDME tetraéthylèneglycol diméthyléther 
TEGMME tetraéthylèneglycol monométhyléther 
 










D coefficient de diffusion cm
2
/s 
F constante de Faraday 96485 C/mol 
I courant A 
K constante de cellule cm
-1
 
kB constante de Boltzmann 1,381 × 10
-23
 J/K 
M masse molaire g/mol 
R résistance Ω 




T température K 
η viscosité Pa/s 
ηcharge surtension de charge V 
ηdécharge surtension de décharge V 
ρ masse volumique kg/m3 
σ conductivité ionique S/cm 
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Depuis quelques années, la demande en sources d’énergie s’est fortement accrue, aussi bien 
pour les applications stationnaires que mobiles. Les énergies fossiles se raréfiant, l’attention se 
tourne vers le développement de nouvelles batteries qui doivent remplir des exigences de plus 
en plus élevées. Augmenter leur densité d’énergie et leur autonomie est notamment devenu un 
enjeu considérable dans l’optique d’une utilisation dans des véhicules électriques ou hybrides. 
L’apparition des batteries lithium-ion, commercialisées pour la première fois en 1991 par 
Sony, a constitué une véritable révolution dans le domaine des appareils électriques portables. 
Les batteries lithium-ion sont aujourd’hui les plus répandues sur le marché et font l’objet de 
nombreuses recherches au niveau des matériaux d’anode et de cathode. Actuellement, les 
batteries lithium-ion commercialement disponibles, par exemple Panasonic NCR18650, 
possèdent des densités d’énergie de l’ordre de 230-245 Wh/kg à l’échelle de la cellule [1]. Des 
capacités de 250-260 Wh/kg sont attendues dans un futur proche. Néanmoins, la capacité 
maximale que peuvent délivrer les batteries lithium-ion reste limitée et insuffisante pour une 
application mobile sur le long terme. Ainsi, des recherches sur les batteries de nouvelle 
génération, lithium/soufre et lithium/air, se sont multipliées au cours de ces dernières années. 
Ces systèmes présentent des densités énergétiques nettement plus élevées que celles des 
batteries lithium-ion actuelles [2]. 
Le fait que l’oxygène ne soit pas stocké dans la batterie confère aux sources d’énergie basées 
sur un couple métal/air un caractère unique. La première batterie lithium/air en milieu organique 
a été rapportée en 1996 par Abraham et Jiang [3] et développée par la suite par de nombreux 
scientifiques dans le monde. L’énergie spécifique théorique des batteries lithium/air 
(11140 Wh/kg en excluant l’oxygène et 5200 Wh/kg en l’incluant) est la plus élevée parmi les 
batteries métal/air existantes. Les batteries lithium/air sont constituées d’une électrode à air 
poreuse, d’un séparateur imprégné d’électrolyte et d’une anode de lithium. La cathode est 
constituée d’un carbone mésoporeux et d’un catalyseur, déposés sur un collecteur de courant. 
L’électrolyte généralement employé est composé d’un sel de lithium dissous dans un solvant 
organique à base de carbonates. Au cours de la décharge, l’oxygène est réduit et forme avec les 
ions lithium des oxydes (Li2O) ou peroxydes (Li2O2) de lithium. En milieu organique, ces 
produits de décharge sont insolubles et bloquent progressivement les pores de la cathode à air. 
Lors de la charge, le processus inverse se déroule : les oxydes et/ou peroxydes de lithium se 
décomposent avec formation de dioxygène. Ces réactions engendrent de fortes surtensions de 





meilleure compréhension du mécanisme réactionnel est nécessaire. L’influence de la nature de 
l’électrolyte ainsi que de la structure de la cathode sur la capacité de la batterie soulève de 
nombreuses interrogations et constitue l’axe essentiel de cette thèse. 
Les recherches sur le système lithium/air au Fraunhofer ICT ont été initiées par  ces travaux 
de thèse, l’objectif premier étant de se familiariser avec le système et de déterminer les 
principaux enjeux. Ce mémoire de thèse est divisé en 5 chapitres.  
Le premier chapitre « Etat de l’art et objectifs de l’étude » situe le contexte de ce travail de 
thèse. Il offre un rappel général sur les accumulateurs avant de se consacrer à la description du 
système lithium/air. Les facteurs limitant la performance de cette technologie sont répertoriés. 
Enfin, les objectifs de l’étude sont présentés. 
Dans le second chapitre sont décrites les techniques expérimentales qui ont été utilisées pour 
cette étude. L’accent est notamment porté sur les techniques électrochimiques. Ce chapitre 
présente également la spectroscopie de masse couplée à l’électrochimie qui a été mise à profit 
pour obtenir des informations sur le mécanisme réactionnel.  
Le troisième chapitre est consacré à la recherche de l’électrolyte le plus approprié pour les 
batteries lithium/air. Des électrolytes alternatifs à ceux à base de carbonates tels que les liquides 
ioniques et électrolytes à base d’éther ont été ici étudiés. Leurs principales caractéristiques ont 
été déterminées et les électrolytes sont comparés au regard de leur performance électrochimique 
en demi-cellule et en batterie.  
L’électrolyte étant choisi, le quatrième chapitre s’intéresse à l’optimisation de la cathode à 
air. Sa structure ainsi que le choix du catalyseur sont déterminants pour améliorer la densité 
d’énergie du système.  
Enfin, le dernier chapitre s’intéresse à l’étude du mécanisme de la réaction par spectroscopie 
d’impédance et spectroscopie de masse. L’intérêt des données spectroscopiques obtenues par 
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Chapitre I : Etat de l’art et objectifs de l’étude 
I.1. Les accumulateurs électrochimiques 
I.1.1. Définition 
Un accumulateur est un dispositif de stockage d’électricité. Les accumulateurs 
électrochimiques restituent sous forme d’énergie électrique l’énergie chimique générée par des 
réactions électrochimiques se déroulant aux électrodes. Les accumulateurs se distinguent des 
piles par le fait qu’ils sont rechargeables. 
I.1.2. Caractéristiques 
 Tension électrique 
Elle est fixée par le couple redox utilisé et est de l’ordre de quelques volts. La valeur de la 
tension varie en fonction de l’état de charge. 
 Résistance interne 
La résistance interne d'un accumulateur est toujours très faible (de l'ordre de quelques centièmes 
d'ohm) et est en général négligeable dans les applications numériques. 
 Capacité 
La capacité est la quantité d’électricité, généralement indiquée en ampère-heure (Ah) par le 
constructeur, qu'un accumulateur chargé peut faire circuler pendant la période de décharge.  
 L’énergie 
L’énergie stockée se mesure en watt-heure (Wh) ou joule (J) et correspond au produit de la 
capacité par la tension électrique.  
 Densité massique  
La densité massique correspond à la quantité d’électricité (Ah/kg) ou d’énergie (Wh/kg) stockée 
par unité de masse d’accumulateur. 
 Densité volumique 
La densité volumique est la quantité d’électricité (Ah/l) ou d’énergie (Wh/l) stockée par unité de 
volume d’accumulateur. 




Le taux d'autodécharge d'un accumulateur représente la perte moyenne relative de capacité par 
mois pour une température donnée. Cette autodécharge est généralement liée aux conditions de 
stockage de la batterie (température) et à son âge. 
 Vieillissement et usure 
La durée de vie des accumulateurs dépend essentiellement du nombre et de l'amplitude des 
cycles charge décharge. En limitant la profondeur de décharge, on peut empêcher un 
vieillissement prématuré. 
 Coût 
Généralement donné en $/kWh, le coût d’une batterie est déterminant en vue de sa 
commercialisation. 
I.1.3. Principe de fonctionnement 
Un schéma présentant le principe de fonctionnement d’un accumulateur est donné en Figure 
I-1. 
 
Figure I-1: Schéma de principe d’un accumulateur en décharge et en charge. 
Un accumulateur électrochimique est constitué de deux électrodes baignant dans un 
électrolyte et isolées par un séparateur. La réaction chimique entre les électrodes et l’électrolyte 
provoque une oxydoréduction. L’anode est le siège d’une oxydation, des électrons y sont 
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libérés. La cathode est le siège d’une réduction, c’est-à-dire que la réaction nécessite des 
électrons. Cette différence de charges électriques génère la fem (force électromotrice) de 
l’accumulateur.  
L’électrolyte, qui peut être solide, liquide ou gélifié, permet aux ions de se déplacer d’une 
électrode à l’autre lorsqu’un courant circule à l’extérieur de l’accumulateur. 
I.1.4. Les différents types de batteries 
Depuis la conception de la première pile électrique par Volta en 1800 (empilement de 
disques métalliques de zinc et de cuivre séparés par un carton imbibé d’eau salé), de nombreux 
types d’accumulateurs ont été développés jusqu’à aujourd’hui. 
I.1.4.1. Les accumulateurs classiques 
L’accumulateur au plomb a été inventé en 1859 par Gaston Planté. Il est constitué d’une 
plaque de plomb et d’une plaque de bioxyde de plomb immergées dans une solution d’acide 
sulfurique. Il présente l’avantage de pouvoir fournir des courants élevés mais souffre de faibles 
densités énergétiques. Il est adapté au démarrage des véhicules. 
La batterie Nickel-Cadmium (Ni-Cd) est constituée d’une cathode à base de cadmium et 
d’une anode en nickel, plongées dans une solution alcaline. Elles ont été interdites à la vente en 
2006 en raison de la toxicité du cadmium.  
Les batteries Ni-Cd ont été remplacées par les batteries Nickel Métal-Hydrure (NiMH). 
Celles-ci sont commercialisées depuis 1990. Elles présentent de meilleures performances que les 
batteries Ni-Cd et équipent certains véhicules hybrides, la Toyota Prius par exemple.  
La batterie Zebra, brevetée en 1975 par J. Werth, a une température de fonctionnement 
comprise entre 270 et 350°C. Le système sodium-chlorure de nickel (Na-NiCl2) possède une 
densité d’énergie élevée et un bon rendement énergétique. 
I.1.4.2. Les batteries métal/oxygène 
Les sources d’énergie basées sur des couples métal/oxygène sont uniques car l’oxygène peut 
être prélevé directement de l’environnement et n’a pas besoin d’être stocké. Les caractéristiques 
de quelques couples métal/oxygène sont répertoriées dans le Tableau I-1. De nombreux 
systèmes ont été développés en milieux alcalins. On peut citer comme exemple les batteries 
Zn/O2, Al/O2 ou Ca/O2. Seule la batterie Zn/O2 a été commercialisée pour alimenter des 
appareils auditifs. Elle offre des densités d’énergie élevées et une longue durée de vie. 
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Néanmoins, cette technologie ne peut remplir les exigences d’applications à haute énergie. 
Depuis quelques années, les regards se tournent vers le système lithium/air qui possède des 
densités d’énergie très élevées.  
Tableau I-1: Caractéristiques de quelques couples métal/oxygène [3]. 
Batterie Réaction idéale Tension à vide 
(V) 
Energie spécifique théorique 
(Wh/kg) 
Oxygène inclus Oxygène exclu 
Li/O2                2,91 5200 11140 
Al/O2                 2,73 4300 8130 
Ca/O2              3,12 2990 4180 
Zn/O2              1,65 1090 1350 
 
La première batterie lithium/air basée sur un électrolyte organique a été rapportée par Abraham 
et Jiang en 1996 [3]. Si l’on considère uniquement la masse atomique du lithium, la densité 
énergétique massique de la batterie lithium/air est de 11140 Wh/kg. 
I.1.4.3. Les batteries lithium-ion 
Les batteries lithium-ion ont été commercialisées pour la première fois en 1991 par Sony et 
ont révolutionné le marché de l’appareil électronique. Actuellement, elles équipent également de 
nombreux véhicules électriques et hybrides. Elles offrent une densité énergétique élevée et un 
faible taux d’auto-décharge. La technologie est basée sur l’échange réversible d’un ion lithium 
entre une électrode positive et une électrode négative. L’électrode positive est constituée d’un 
oxyde de métal de transition lithié, tels que le dioxyde de cobalt LiCoO2 ou de manganèse 
LiMnO2. L’électrode négative est en graphite. 
Parallèlement, des technologies similaires au lithium-ion offrant une plus grande sûreté ont 
été développées : les accumulateurs lithium polymère et lithium phosphate. Les accumulateurs 
lithium polymère possèdent un électrolyte polymère gélifié. Ceux-ci permettent des 
architectures flexibles et variées.  
Dans les accumulateurs lithium phosphate, l’électrode positive est constituée de phosphate de 
fer. Ceux-ci présentent des densités d’énergie élevées, bien qu’inférieures à celle du système Li-
C/LiCoO2 et une très bonne cyclabilité. Ils sont également plus sûrs que les systèmes lithium-
ion. 
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I.1.4.4. Les batteries de nouvelle génération 
Si la densité d’énergie des batteries lithium-ion s’est beaucoup accrue au début, elle semble 
aujourd’hui avoir atteint un plafond et la technologie ne pourra satisfaire les besoins des 
véhicules électriques de demain. C’est pourquoi, de nombreux groupes de chercheurs se sont 
tournés vers des batteries de nouvelle génération, présentant des fonctionnements bien différents 
de celui des batteries lithium-ion. Les batteries lithium/soufre et lithium/air font partie de ces 
nouveaux systèmes. 
Bien qu’elles possèdent en commun la même anode, les batteries Li/S et Li/O2 se distinguent 
nettement par leurs cathodes aux caractéristiques différentes. Le système Li/S a été développé 
dans les années 1940. De grandes avancées ont été réalisées ces dernières années mais de 
nombreux obstacles restent encore à surmonter. La technologie Li/air a fait son apparition plus 
récemment et doit également faire face à de multiples défis. La renaissance des batteries Li/S et 
l’intérêt accru pour les batteries Li/O2 reflètent le besoin d’une augmentation significative des 
densités d’énergie et de puissance pour alimenter les véhicules sur environ 500 km. 
Le système Li/S repose sur la réaction de réduction du soufre en décharge. Cette réduction 
entraine la formation de divers polysulfides, qui se combinent pour au final produire Li2S [4,5]. 
Lors de la décharge de la batterie Li/O2 ; l’oxygène est réduit pour former des oxydes de lithium 
insolubles Li2O2 et Li2O. Une description plus détaillée des réactions se déroulant dans le 
système lithium/air se trouve dans le paragraphe I.2. L’oxygène est disponible dans l’air et le 
soufre est bon marché, de plus le constituant principal de la cathode dans les deux cas est le 
carbone. Cela constitue des avantages indéniables pour minimiser le prix de ces cellules en 
comparaison avec les batteries lithium/ion. 
I.1.5. Comparatif 
Pour remplacer les accumulateurs classiques, plomb (Pb) et nickel/cadmium (Ni-Cd), de 
nouvelles familles d’accumulateur, nickel-hydrure métallique (Ni-MH) et lithium-ion (Li-ion), 
ont vu le jour. Ces nouveaux systèmes présentent des densités d’énergie plus élevées et ont 
supplanté les systèmes traditionnels dans les applications portables. Les principales 
caractéristiques des accumulateurs développés jusqu’à aujourd’hui sont présentées dans le 
Tableau I-2.  
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Tableau I-2: Données comparatives pour quelques technologies de batteries rechargeables traditionnelles [6]. 
 Plomb Ni-Cd Ni-MH ZEBRA Li 
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Les batteries lithium-ion ont ainsi transformé l’électronique portable et joueront un rôle 
important dans l’électrification du transport. Cependant, l’énergie des batteries Li-ion actuelles 
est insuffisante pour satisfaire les attentes des utilisateurs sur le long terme ; notamment pour les 
véhicules électriques. Pour une application dans les transports, les batteries de nouvelle 
génération, lithium/soufre (Li/S) et lithium/air (Li/O2), sont des systèmes prometteurs. En effet, 
ils possèdent des densités d'énergie et de puissance élevées, favorables aux véhicules hybrides. 
La Figure I-2 présente la densité massique de puissance en fonction de la densité massique 
d’énergie de quelques systèmes de stockage de l’énergie (diagramme de Ragonne). Si la densité 
d’énergie pratique des batteries Li/O2 est très élevée, le système souffre d’une basse densité de 
puissance pratique. 




Figure I-2: Comparaison de différents systèmes d’accumulateur en termes d’énergie et de puissance. 
I.2. Les batteries lithium/air 
I.2.1. Les différents types 
Deux systèmes ont été envisagés : le système aqueux et le système non-aqueux. Une 
représentation schématique d’une batterie lithium/air en milieu aqueux et en milieu organique 
est donnée en Figure I-3. Lors de la décharge, l’anode métallique de lithium est oxydée, libérant 
des ions Li
+
 dans l’électrolyte et la réaction s’inverse lors de la charge. A l’électrode positive, 
l’oxygène entre dans l’électrode poreuse, se dissout dans l’électrolyte et est réduit à la surface de 
l’électrode lors de la décharge. Lorsqu’un électrolyte organique adéquate est employé, l’ion O2
2-
 
est formé et réagit avec les ions Li
+
 de l’électrolyte pour former des peroxydes de lithium Li2O2. 
Ce produit de réaction est ensuite décomposé lors de la charge selon la réaction : 
            
          (1) 
En milieu aqueux, LiOH est formé à la cathode lors de la décharge : 
      
 
 
          
         (2) 
Nous considérons ici un milieu alcalin, les électrolytes acides faisant l’objet de moins de 
recherche. En présence d’un solvant protique tel que l’eau, le lithium métal réagit et il est 
nécessaire d’employer une membrane céramique de type LISICON (lithium superionic 
conductor). 




Figure I-3: Principe de fonctionnement d’une batterie lithium/air en milieu organique et milieu aqueux. 
En système organique, l’anode de lithium est en contact avec l’électrolyte et forme une 
couche de passivation (solid electrolyte interface, SEI). A l’électrode à air, Li2O2 est formé par 
la réduction de l’oxygène (ORR). Il a été montré, qu’en présence d’un catalyseur et à des 
potentiels suffisamment élevés, Li2O2 se décompose et la réaction d’évolution de l’oxygène 
(OER) peut avoir lieu ; ce qui constitue la base d’un système rechargeable. 
I.2.1.1. La batterie lithium/air en milieu aqueux 
Si l’électrode de lithium est protégée, un électrolyte aqueux peut être employé à la cathode. 
Visco et al. ont été les premiers à s’intéresser au système lithium/air en milieu aqueux en 2007 
[7], et ont ainsi ouvert la voie à d’autres recherche [8–10]. Le lithium peut être protégé par 
l’emploi d’une membrane céramique de type LISICON (lithium superionic conductor, 
Li(1+x+y)AlxTi2-xSiyP3-yO12). Cette membrane a la propriété d’être conductrice pour les ions 
lithium tout en étant un isolant électronique. Lors de la décharge, LiOH est formé et la 
saturation est atteinte à une concentration de 5,3 mol/L. La précipitation de LiOH bouche les 
pores de la cathode et peut bloquer la membrane céramique. Pour éviter une limitation de la 
capacité due à la précipitation de LiOH, un dispositif basé sur la circulation de l’électrolyte a été 
proposé. Ainsi, le précipité formé peut être récupéré et séparé de la solution. Le système en 
milieu aqueux a été développé par Polyplus [7]. Le catalyseur le plus employé en milieu alcalin 
est le platine. 
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I.2.1.2. La batterie lithium/air en milieu non-aqueux 
En milieu non-aqueux, les réactions pouvant se déroulant aux électrodes lors de la décharge 
sont les suivantes : 
             E0 = 2,96 V (3) 
 
     
 
 
        E0 = 2,91 V (4) 
A l’anode, le lithium est oxydé selon la réaction : 
          (5) 
Les électrons circulent par le circuit extérieur et les ions lithium réagissent avec l’oxygène réduit 
pour former Li2O2 et éventuellement Li2O à la cathode : 
    
 
 




      
(6) 
 
        
 
 
   
 
 
     (7) 
 
Dans les électrolytes aprotiques, l’anode de lithium forme une couche de passivation nommée 
SEI (solid electrolyte interface), qui protège le lithium de réactions ultérieures avec l’électrolyte. 
A l’électrode à air, la réduction de l’oxygène entraine la formation de produits de réaction 
insolubles : Li2O2 et éventuellement Li2O. En présence d’un catalyseur approprié et si le 
potentiel appliqué est suffisant, Li2O2 et Li2O se décomposent lors de la charge pour libérer de 
l’oxygène, formant ainsi un système rechargeable. Les réactions cathodiques sont les suivantes : 
            
      (8) 
 
     
 
 
      
      (9) 
 
Comprendre le mécanisme détaillé de la réaction électrochimique ainsi que l’origine des 
surtensions est un facteur clé pour améliorer les performances de la batterie. 
I.2.2. Les différents composants 
Une cellule lithium/air se compose d’une anode de lithium et d’une cathode à air, séparées 
par une membrane imbibée d’électrolyte.  
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 L’anode est constituée de lithium métallique. De par son très faible potentiel, le 
lithium métal permet d’atteindre des tensions de cellule élevées. De plus, les densités 
d’énergie obtenues avec une anode de lithium sont importantes car la capacité 
massique du lithium est très forte. 
 Le séparateur est un isolant électronique. Dans l’idéal, il doit être très fin, hautement 
tortueux pour gêner la croissance dendritique, et chimiquement inerte. 
 L’électrolyte peut être aprotique ou aqueux selon l’architecture étudiée. Il contient un 
sel de lithium dissous.  
 La cathode à air est composée de carbone à surface spécifique élevée, d’un 
catalyseur et d’un liant, déposés sur un substrat 
I.2.3. Avantages des batteries lithium/air 
Figure I-4 présente les densités d’énergie pour différents types de batteries rechargeables en 
comparaison avec l’essence.  
Les batteries lithium/air possèdent une densité d’énergie théorique très élevée 
(11140 Wh/kg), comparable à celle de l’essence. Néanmoins la densité d’énergie pratique est 
nettement moindre et se situe autour de 500 Wh/kg. Avec un travail de développement à long 
terme, une densité d’énergie pratique de 1700 Wh/kg est envisageable, ce qui représente 15 % 
de la teneur énergétique théorique du lithium. Pour comparaison, le ratio est de 40 – 50 % pour 










Figure I-4: Densité d’énergie spécifique(a) théorique et (b) pratique (grossissement) pour différents types de 
batteries rechargeable, en comparaison avec l’essence, adapté d’après [2,11].  
I.3. Facteurs limitant la performance du système lithium/air 
I.3.1. Défis liés à la cathode 
I.3.1.1. Surtension 
Une courbe typique de charge/décharge d’une batterie lithium/air est représentée en Figure 
I-5. 
 
Figure I-5: Courbe typique de charge/décharge d’une batterie lithium/air avec pour potentiel standard E0. Les 
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La cathode est constituée de Super P et de nanofils de α-MnO2. Le potentiel standard du 
système lithium/air peut être calculé à partir de l’équation de Nernst et est de E0 = 2,96 V. Le 
potentiel à l’abandon de la cellule se situe autour de 3,1 V et est donc plus élevé que E0. Cette 
différence est probablement due à un potentiel mixte provenant de l’intercalation des ions Li+ 
dans les particules de α-MnO2. Les potentiels de charge et décharge dévient du potentiel 
standard, il intervient alors des surtensions. Ces surtensions traduisent l’énergie supplémentaire 
nécessaire à la réaction pour qu’elle puisse se dérouler. Elles dépendent de la cinétique de la 
réaction. Les systèmes lents entrainent de fortes surtensions alors que celles-ci sont minimes 
pour les systèmes rapides. Le potentiel du plateau lors de la décharge est de 2,7 V, ce qui est 
nettement inférieur à E0. Cette différence correspond à la surtension de décharge ηdécharge. La 
surtension lors de la décharge est négative tandis que la surtension de charge ηcharge est positive. 
En effet lors de la décharge, des peroxydes de lithium se forment dans les pores de la cathode 
augmentant la résistance interne de la cellule et réduisant la cinétique de la réaction, ce qui se 
traduit par une surtension négative. Lorsque les pores de la cathode sont bloqués, le potentiel 
chute brutalement. Lors de la charge, une large différence de potentiel est nécessaire pour 
décomposer les peroxydes de lithium en oxygène et lithium métal. La surtension de charge est 
plus importante que la surtension de décharge. D’intensives recherches sont menées afin de 
trouver un catalyseur approprié pour réduire le potentiel de charge.  
I.3.1.2. Catalyseur 
Le potentiel de charge peut être réduit par l’emploi d’un catalyseur. Le catalyseur idéal doit 
catalyser aussi bien la réduction de l’oxygène (ORR) que la formation d’oxygène (OER). Des 
catalyseurs métalliques et à base d’oxydes ont été considérés pour les batteries lithium/air [12–
17]. Les métaux nobles tels que le platine Pt, l’or Au, le ruthénium Ru et le palladium Pd ont fait 
l’objet de nombreuses recherches [18]. Jusqu’à aujourd’hui, les catalyseurs à base de MnO2 sont 
considérés comme les candidats les plus intéressants en termes de prix et d’activité [13]. 
Shao-Horn et al. ont montré que l’incorporation de catalyseurs bifonctionnels platine-
or/carbone (PtAu/C) dans l’électrode permet d’améliorer nettement l’efficacité de cyclage de la 
batterie [17,19]. Ce catalyseur diminue le potentiel de charge et augmente également le potentiel 
de décharge.  
I.3.1.3. Importance structurelle de la porosité et de la teneur en carbone 
Les recherches au sujet de la structure de l’électrode à air sont peu nombreuses [20–22]. La 
formation des produits de réactions durant la décharge est en relation directe avec la porosité de 
l’électrode. Les produits de réaction ne sont pas solubles dans les électrolytes organiques ; ils se 
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forment à la surface de l’électrode, bouchant ainsi les pores de la cathode. De plus, le peroxyde 
de lithium étant un isolant électrique, son dépôt gène le transfert des électrons. Zheng et al ont 
montré par une étude théorique que lorsque la porosité augmente, la capacité augmente 
également [23]. Néanmoins, des recherches doivent encore être menées pour déterminer la taille 
des pores permettant une amélioration de la cinétique.  
En outre, le grammage de l’électrode joue un rôle important [24]. Lorsque le grammage de 
l’électrode augmente, la porosité diminue, entrainant une chute de la capacité. Il faut trouver un 
compromis entre la teneur en carbone qui permet d’assurer une bonne conductivité électronique 
et la porosité élevée nécessaire à la bonne diffusion de l’oxygène. 
I.3.1.4. Relation entre surface spécifique et porosité 
Les performances des batteries lithium/air sont limitées notamment par le fait que la 
décharge se termine avant que tout le volume de pore disponible ne soit occupé par les oxydes 
de lithium [25]. De récentes recherches suggèrent que les précipités ne bloquent pas les sites 
actifs mais les orifices des pores [26–28]. Ainsi la diffusion d’oxygène et des ions lithium dans 
le volume de pore interne est stoppée avant que tout le volume de pore ne soit occupé par les 
produits de réaction. Généralement, de larges surfaces spécifiques permettent une bonne 
dispersion du catalyseur et offrent plus de sites actifs pour le déroulement des réactions 
électrochimiques. Mais il a été montré que la capacité n’est pas proportionnelle à la surface 
spécifique du carbone employé pour le système lithium/air. En effet, plus que la surface 
spécifique, c’est la porosité, et plus précisément le diamètre des pores, qui joue un rôle clé dans 
l’amélioration de la cinétique [28]. Figure I-6 montre une relation de proportionnalité entre le 
diamètre de pore moyen et la capacité de décharge. L’utilisation de carbones mésoporeux et 
macroporeux est à privilégier car ceux-ci permettent d’accueillir plus de produits de réaction 
sans gêner le transfert de l’oxygène et des ions Li+. 




Figure I-6: Temps de décharge et capacité spécifique (mAh·g
-1
) en fonction du diamètre de pore moyen [28]. 
I.3.1.5. Influence des conditions opératoires 
Les conditions opératoires peuvent jouer un grand rôle sur les performances de la batterie, 
c’est pourquoi il est important de les spécifier afin d’avoir des résultats comparables. En premier 
lieu, il incombe d’indiquer avec quel gaz les mesures sont réalisées : oxygène, air ou air 
synthétique. Les mesures dans l’air nécessitent l’emploi de membrane sélective à l’oxygène 
[29–32]. Dans ce travail, toutes les mesures ont été réalisées sous oxygène 5.0 pour éviter les 
réactions parasites.  
Dans la littérature, la capacité de la batterie est rapportée soit à la masse de l’électrode, soit à 
la masse de carbone ou encore à la masse de catalyseur. Selon la masse choisie et la proportion 
de catalyseur dans l’électrode, les valeurs de capacité peuvent ainsi varier énormément et les 
comparaisons ne sont plus possibles. Dans ce mémoire de thèse, les capacités sont, sauf mention 
contraire, rapportées à la masse de substance active (carbone + catalyseur + liant, collecteur de 
courant exclu). 
La pression d’oxygène présente dans la cellule a une grande influence sur les résultats. Plus 
la pression est élevée, plus les capacités atteintes sont importantes. Toutes les expériences ici ont 
été réalisées sous 1 atm.  
D’autres paramètres affectent également les performances du système comme la densité de 
courant, le volume de l’électrolyte, les potentiels limites et doivent être contrôlés.  
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I.3.2. Défis liés à l’électrolyte 
I.3.2.1. Diffusion et solubilité de l’oxygène 
L’électrolyte est un composant clé de la batterie lithium/air et fait l’objet de nombreuses 
recherches. L’électrolyte idéal devrait remplir les critères suivants [33]: 
 Il doit être stable en présence d’oxygène et d’espèces réduites de l’oxygène ainsi 
qu’avec les oxydes de lithium formés lors de la décharge.  
 Il doit posséder une conductivité suffisante pour les ions Li+ et avoir une faible 
viscosité. 
 Une solubilité et diffusion élevées de l’oxygène assurent de bonnes performances à haut 
régime. 
 Il doit mouiller la surface de l’électrode et avoir une faible volatilité pour éviter toute 
évaporation à la cathode. 
I.3.2.2. Nature de l’électrolyte 
Le Tableau I-3 présente les principaux électrolytes utilisés dans les batteries lithium-ion et 
leurs caractéristiques clés. 

























PC 102,089 1,2047 -48,8 242 132 2,53 64,92 4,81 15 
EC 88 1,321 36,4 248 160 1,90 
(40°C) 
89,78 4,61 16,4 
DMC 90 1,063 4,6 91 18 0,59 
(20°C) 
3,107 0,76 8,7 
DEC 118 0,969 -74,3 126 31 0,75 2,805 0,96 8 
DME 90 0,86 -58 41 0 0,33 7,2 1,15 - 
THF 72 0,88 -109 66 -17 0,46 7,4 1,7 20 
AN 41 0,3 -49 82 2 0,3409 35,95 0,7768 14 
DMSO 78 1,0955 18,55 189 87 1,991 46,45 3,89 29,8 
Sulfolane 120 1,2619 28,86 287,3 177 10,284 
(30°C) 
43,26 (30°C) 4,80 14,8 
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 Les électrolytes organiques  
Le développement d’électrolytes pour les batteries lithium-ion vise à augmenter leur sécurité 
pour une densité d’énergie et de puissance équivalente ou supérieure. Les systèmes 
d’électrolytes traditionnels des batteries lithium-ion contiennent en général des solvants 
organiques volatils et inflammables ainsi que des composants qui se corrodent au contact de 
l’eau. De plus larges fenêtres de potentiels sont recherchées afin d’augmenter la densité 
d’énergie. La stabilité électrochimique des systèmes d’électrolyte standards est ici insuffisante.  
La plupart des études disponibles sur le système lithium/air ont été réalisées dans des 
électrolytes organiques traditionnels tels que le carbonate de propylène (PC), le carbonate 
d’éthylène (EC) ou le carbonate de diéthyle (DEC). Ces solvants sont utilisés seuls ou en 
mélange. Les électrolytes organiques à base de carbonates ont longtemps été étudiés pour les 
systèmes lithium-ion de par leur compatibilité avec le graphite lithié, leur faible volatilité (pour 
la plupart d’entre eux) ainsi que leur haute stabilité en oxydation. Néanmoins, les électrolytes 
organiques peuvent subir une attaque nucléophile par les espèces réduites de l’oxygène. En 
effet, des études récentes ont montré une importante dégradation de l’électrolyte lors de la 
décharge avec la formation des produits suivants : (C3H6(OCO2Li)2), Li2CO3, HCO2Li, 
CH3CO2Li, CO2 et H2O [35,36]. Il n’a pas été prouvé que cette décomposition de l’électrolyte 
s’accompagne de la formation de Li2O2. 
 Les électrolytes à base d’éthers 
Récemment, les recherches se sont tournées vers d’autres électrolytes, notamment les éthers 
comme le diméthoxyéthane (DME) [37–39] ou le tetraéthylèneglycol diméthyléther (TEGDME) 
[40]. Ces éthers sont plus stables que les électrolytes à base de carbonates en décharge. 
Néanmoins, la formation de Li2CO3, HCO2Li et CH3CO2Li a été démontrée et indique une 
décomposition de l’électrolyte qui s’accentue lors du cyclage.  
 Les liquides ioniques 
Parallèlement, des électrolytes hydrophobes basés sur des liquides ioniques ont été explorés. 
Mais leur étude a été moins développée que celle des électrolytes organiques. Les liquides 
ioniques sont très peu volatils et empêchent ainsi l’évaporation de l’électrolyte. Une capacité de 
5360 mAh/gcarbone
 
a été rapportée dans le 1-ethyl-3-methylimidazolium bis(trifluoromethane 
sulphonyl)imide pour une durée de fonctionnement de 56 jours [27]. Aucune donnée n’est 
disponible concernant les performances en cyclage de ces batteries. En outre, la nature des 
produits de réaction et le mécanisme réactionnel restent à éclaircir pour apporter des conclusions 
quant à leur utilisation dans les batteries lithium/air. 
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Si les liquides ioniques n’ont pas fait l’objet de nombreuses recherches pour le système 
lithium/air, ceux-ci ont été étudiés pour les batteries lithium-ion à haut potentiel [41–46], de par 
leur grande stabilité électrochimique. 
I.3.2.3. Sel de lithium 
La stabilité de l’électrolyte a fait l’objet de beaucoup d’études ; en revanche, peu d’attention 
a été portée sur l’influence du sel de lithium. Des mesures de spectroscopie XPS [47] ont montré 
que lorsque LiPF6 est en contact avec Li2O2, il y a formation de fluorure de lithium LiF sur le 
Li2O2. Il a également été rapporté que le lithium bis(oxalate)borate (LiBOB) se décomposait par 
réaction chimique avec Li2O2 ou LiO2. LiClO4 est plus stable vis-à-vis du Li2O2 mais est 
potentiellement explosif. Tableau I-4 compare les avantages et inconvénients des sels de lithium 
utilisés dans les batteries lithium/air [48]. Le trifluorométhylsulfonyl imidure de lithium 
(LiTFSI) est le sel le plus stable pour une application dans les batteries Li/O2, il a donc été 
retenu pour les mesures de cette thèse [49].  
Tableau I-4: Comparaison des principaux sels de lithium utilisés dans les batteries lithium/air. 








LiPF6 Conductivité Instabilité thermique 
Formation de HF en présence de traces d’eau 
LiBOB Stabilité thermique Coût 
I.3.3. Défis liés à l’anode 
I.3.3.1. Formation de dendrites 
La formation de dendrites de lithium se déroulant dans la batterie en fonctionnement peut 
engendrer des courts-circuits et a longtemps été un obstacle au développement de batteries 
secondaires basées sur du lithium métal [50,51]. Les dendrites constituent un dépôt de métal 
irrégulier et sont dues à des distributions de courant inhomogènes à l’interface anode/électrolyte. 
Lorsque le lithium est immergé dans un solvant aprotique, il se forme rapidement une couche de 
passivation stable (appelée SEI, solid electrolyte interface). Elle est constituée d’une déposition 
de sels de lithium qui forment une barrière protectrice entre le lithium et l’électrolyte, 
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empêchant ainsi sa corrosion [52]. La composition hétérogène de la SEI engendre une structure 
fragile qui peut comporter des défauts dus à l’électrodéposition répétée du lithium lors du 
cyclage. Ces défauts peuvent créer des distributions de courant non uniformes, à l’origine de la 
déposition préférentielle du lithium. La formation de dendrites entraine souvent une perforation 
du séparateur et des courts-circuits. 
Pour limiter les problèmes liés à la formation de dendrites, différentes approches sont 
envisageables. La première consiste à utiliser un électrolyte polymère, tel que le 
poly(oxyéthylène) (PEO) [53]. Ces électrolytes doivent permettre de bloquer la formation de 
dendrite grâce à une matrice polymère solide tout en maintenant une conductivité ionique 
élevée. Une autre possibilité réside dans l’utilisation de membranes céramiques fines 
conductrices pour les ions lithium (LiSICON) [7]. Cette membrane présente également 
l’avantage de protéger le lithium des contaminants atmosphérique comme l’eau ou le dioxyde de 
carbone et permet le développement de systèmes en milieu aqueux. Néanmoins, ces membranes 
céramiques n’offrent pas une grande stabilité mécanique et des défauts de structure pourraient 
engendrer des réactions parasites. 
I.3.3.2. Stabilité 
Le lithium réagit avec de nombreux électrolytes en formant des couches de passivation qui 
ne sont pas homogènes. Le lithium n’est pas stable au contact d’électrolytes aqueux. Avec 
certains électrolytes, il se forme une mousse de lithium métal très réactive qui peut entrainer des 
réactions explosives. La surface subit des modifications constantes, et de nouvelles couches se 
forment. A chaque cycle, une partie du lithium disparait de manière irréversible. 
I.4. Motivation et objectifs de l’étude 
Le développement de batteries lithium/air plus performantes présente un fort attrait 
scientifique. Une meilleure compréhension des mécanismes réactionnels et facteurs limitants 
liés au système est notamment indispensable. En outre, ce thème de recherche est d’un intérêt 
économique incontestable avec en arrière-plan une possible utilisation dans les véhicules 
électriques. Malgré des recherches intensives depuis la fin des années 1990, le sujet est loin 
d’être entièrement compris. Comme pour de nombreux types d’accumulateurs, la 
compréhension de problèmes fondamentaux comme l’influence de l’électrolyte ou de la 
structure de la cathode est un point déterminant dans le développement de batteries 
commercialisables. 
L’aperçu des recherches bibliographiques actuelles sur le sujet donné précédemment a 
montré que certains domaines ont déjà fait l’objet de nombreuses recherches. Par exemple, de 
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nombreux chercheurs se sont intéressés à l’emploi d’électrolytes à base de carbonates pour les 
batteries lithium/air et l’utilisation de métaux nobles comme catalyseurs dans la cathode. 
Néanmoins, certaines pistes n’ont été que très rarement explorées. C’est le cas notamment de 
l’emploi de solvants alternatifs aux électrolytes à base de carbonates qui sera étudié dans ce 
travail. 
On trouve dans la littérature des indications intéressantes concernant l’utilisation de 
catalyseurs non-nobles à base d’oxydes métalliques présentant une activité élevée pour la 
réaction de réduction et d’oxydation de l’oxygène. A partir de ces résultats, une électrode à air 
présentant une porosité adaptée et un catalyseur actif devra être mise au point et ses 
performances devront être testées. 
Enfin, le mécanisme réactionnel devra être étudié plus en détail au moyen de méthodes 
électrochimiques. Un montage expérimental permettant de coupler des mesures 
électrochimiques à des mesures de spectroscopie de masse devra notamment être mis en place 







Chapitre II : Techniques expérimentales 
Dans la partie expérimentale, les paramètres des études qui ont été menées sont indiqués. La 
description des dispositifs expérimentaux constitue le fondement des résultats présentés dans les 
chapitres suivants. 
II.1. Produits chimiques utilisés 
Avant chaque expérience, l’ensemble de la verrerie a été soigneusement lavée avec de l’eau 
distillée puis placée à l’étuve pour éliminer toute trace d’eau. Les gaz utilisés pour les mesures 
électrochimiques étaient Argon 6.0 et Oxygène 5.0. Les électrolytes utilisés (par exemple, 0,7 M 
LiTFSI dans TEGDME) ont été préparés par pesée dans la boîte à gants où les teneurs en eau et 
oxygène sont maintenus inférieurs à 0,1 ppm. Les teneurs en eau des liquides ioniques et du 
TEGDME tels qu’ils ont été livrés, ont été mesurées par titration Karl Fisher. Elles étaient 
inférieures à 100 ppm. Elles ont été abaissées en dessous de 20 ppm par ajout de tamis 
moléculaire de 4 Angström.  Un aperçu des produits chimiques utilisés ainsi que leur pureté est 
donné en Tableau II-1. 
Tableau II-1: Produits chimiques utilisés, pureté et fournisseur. 
Produit Pureté Fournisseur 
Argon 6.0 (99,9999%) Linde 
Oxygène 5.0 (99,999%) Linde 
BMPyrTFSI 99% Iolitec 
MPPipTFSI 99% Iolitec 
TEGDME ≥99% Merck 
LiTFSI 99,95% Sigma-Aldrich 
II.2. Test de batteries 
II.2.1. Assemblage des batteries 
II.2.1.1. Cellule à deux électrodes 
Une cellule lithium/air expérimentale a été créée pour la réalisation des tests 




particulière a été portée sur l’étanchéité et la résistance chimique des matériaux en contact avec 
les électrodes et l’électrolyte. La cellule en verre présente l’avantage d’être transparente, ce qui 
permet l’observation de certains phénomènes (croissance dendritique, coloration de l’électrolyte, 
etc...) au cours du cyclage. Les cellules ont été assemblées au sein de la boîte à gants, où la 
teneur en eau et en oxygène est maintenue inférieure à 0,1 ppm. Un schéma du montage de la 
cellule est présenté en Figure II-1.  
        
Figure II-1: Photographie (à gauche) et schéma (à droite) de l’assemblage de la cellule à deux électrodes. 
Un disque de lithium de 0,4 mm d’épaisseur et 23 mm de diamètre est placé sur un 
collecteur de courant en acier Inox. Ensuite, un séparateur Celgard 2400 en polypropylène de 
30 mm de diamètre et 25 µm d’épaisseur est placé sur la feuille de lithium. Lorsque le cylindre 
en verre est inséré, le séparateur enveloppe le disque de lithium, prévenant ainsi le risque de 
court-circuit dû à la formation de dendrites latéralement. Un volume de 150 µL d’électrolyte est 
alors ajouté sur le séparateur à l’aide d’une pipette Eppendorf. L’électrode à air de 20 mm de 
diamètre est placée sur le séparateur imbibé puis vient le collecteur de courant perforé en acier 
Inox, un ressort et le capillaire pour l’entrée d’oxygène. La cellule en verre est fermée aux deux 
extrémités par des bouchons à vis en polytéréphtalate de butylène. Les deux cales en acier Inox 
ont des joints toriques Simriz (FFKM), assurant l’étanchéité avec le cylindre en verre. Cet 
élastomère perfluoré a été choisi en raison de son excellente résistance face aux solvants 
agressifs. Une fois la cellule montée, les deux robinets sont fermés et la cellule est sortie de la 




L’oxygène est introduit dans la cellule à un débit de 100 mL/min pendant 5 min. Cette durée 
est suffisante pour obtenir 100 % d’oxygène dans la cellule, comme il a été vérifié par 
spectroscopie de masse. Les robinets sont ensuite fermés, la pression à l’intérieur de la cellule 
étant de 1 bar.  
Cette cellule pourrait être améliorée en séparant le compartiment anodique du compartiment 
cathodique, cela permettrait d’éviter la diffusion de l’oxygène vers le lithium. Le développement 
de la cellule de test n’était néanmoins pas au cœur de ce travail.  
II.2.1.2. Cellule à trois électrodes 
Pour les expériences de voltammétrie cyclique et d’impédance, une cellule avec électrode de 
référence a été utilisée. L’assemblage de la cellule à trois électrodes est présenté en Figure II-2. 
La cellule à trois électrodes est construite sur le même modèle que la cellule à deux électrodes, à 
l’exception qu’une électrode de référence peut être introduite par une ouverture latérale. 
L’électrode de référence est constituée d’une petite feuille de lithium pressée sur une grille de 
cuivre. L’électrode ainsi constituée, le cuivre n’entre pas en contact avec l’électrolyte, ce qui 
évite la formation d’un potentiel mixte. L’électrode de référence se situe entre deux séparateurs 
afin d’éviter les courts-circuits.  
        
Figure II-2: Photographie (à gauche) et schéma (à droite) de l’assemblage d’une cellule à trois électrodes, utilisée 




II.2.2. Test de cyclage 
Les tests de cyclage des cellules ont été réalisés sur des bancs de cyclage BaSyTec. Toutes 
les cellules ont été déchargées et chargées à 0,1 mA/cm
2
. L 
II.3. Caractérisation des électrodes 
II.3.1. Analyse MEB-EDX 
La spectroscopie des rayons X par dispersion d’énergie (EDX) permet l’identification 
chimique de micro-échantillon. Les électrodes ont été observées au microscope électronique à 
balayage (MEB) Zeiss modèle EVO-MA 10. Cette technique de microscopie électronique est 
basée sur le principe des interactions électrons-matière et permet de donner des informations sur 
la structure des échantillons.  
II.3.2. Analyse de la surface spécifique 
Les surfaces spécifiques ont été déterminées sur un appareil Quantachrome Nova 2000e 
selon la méthode BET qui consiste à établir l’isotherme de l’azote. 
II.3.3. Analyse XRD 
La technique de diffraction par les rayons X permet de déterminer la structure cristalline d’un 
matériau. Le réseau cristallin est constitué de plans parallèles et équidistants appelés plans 
réticulaires. Lorsqu’un faisceau de rayon X atteint un système cristallin, celui-ci est diffracté 
dans une direction propre donnée par une famille de plans réticulaires. Les analyses de 
diffraction des rayons X ont été réalisées sur un appareil Bruker D8 Discover.  
 




Les matériaux d’électrode à étudier ont été placés dans un porte-échantillon hermétique (Figure 
II-3) afin d’éviter toute réaction parasite avec l’air. 
II.4. Techniques électrochimiques 
II.4.1. Voltammétrie cyclique 
La voltammétrie cyclique est une technique de mesure électrochimique potentiodynamique. 
Le potentiel de l’électrode de travail est varié d’un potentiel à un autre avec une certaine vitesse 
de balayage de manière périodique comme indiqué en Figure II-4. 
 
Figure II-4: Représentation schématique de la forme du potentiel lors d’une voltammétrie cyclique. 1: potentiel de 
départ; 2: potentiel limite anodique; 3: potentiel limite cathodique; 4: potentiel final. 
La voltammétrie cyclique permet l’étude de processus d’oxydation et de réduction à une 
électrode pour une fenêtre de potentiel définie. Les mesures électrochimiques ont été réalisées 
avec un potentiostat Biologic modèle SP200. 
Les mesures ont été effectuées dans une cellule en verre étanche présentant 5 entrées pour 
les 3 électrodes (travail, contre et référence), l’arrivée de gaz et le capteur de température. La 
cellule a été assemblée dans la boîte à gants sous atmosphère protectrice d’argon. La cellule et 
les électrodes ont été conçues de manière à minimiser la quantité d’électrolyte utilisée. Ainsi le 
volume d’électrolyte nécessaire a pu être réduit à 3 mL, ce qui est très important pour l’étude 
d’électrolytes onéreux comme les liquides ioniques. La température de la cellule peut être réglée 
avec une précision de ± 0,1°C. 
L’électrode de travail employée était un disque de carbone vitreux de 5 mm de diamètre. La 




non aqueux, une électrode de référence Ag/Ag
+
 a été utilisée. La solution de l’électrode de 
référence est préparée en ajoutant 900 µL de l’électrolyte considéré à 100  µL d’une solution de 
1 M AgNO3 dans l’acétonitrile [54]. Un fil d’argent est introduit dans cette solution et un verre 
fritté (Vycor) est soudé à l’extrémité du tube en verre par un tube thermo-rétractable en téflon. 
II.4.2. Microélectrode 
Une microélectrode, souvent appelée ultramicroélectrode, est une électrode dont au moins 
l’une de ses dimensions est inférieure à 25 µm. La microélectrode utilisée pour les mesures de 
diffusion est constituée d’un fil de platine de 10 µm de diamètre scellé dans un tube en verre et 
polie à son extrémité. La géométrie de la microélectrode est présentée en Figure II-5. La 
microélectrode de platine d’un diamètre de 10 µm a été obtenue chez BASi. Son diamètre et sa 
qualité ont été contrôlés avec le MEB. Avant chaque série de mesures, la surface de l’électrode a 
été polie sur un feutre avec une suspension d’alumine de 0,05 µm. L’électrode est ensuite rincée 
à l’eau distillée et immergée une minute dans un bain à ultrasons. 
 
Figure II-5: Géométrie d’une microélectrode disque-plan [55]. 
Les mesures ont été effectuées dans une cage de Faraday pour éviter les interférences électriques 
qui affectent significativement la précision des mesures à bas courants. 




Shoup et Szabo ont établi une expression donnant les variations de courant en fonction du temps 
[56] : 
                     
 
 
                 
 
 
   (10) 
Où τ est une variable de temps sans unité définie par la relation (11). 
  




Le courant stationnaire iss est donné par l’équation (12). 
           (12) 
Où n est le nombre d’électrons échangés ; F la constante de Faraday (96500 C/mol) ; D le 
coefficient de diffusion ; c la concentration et r le rayon de l’électrode. 
II.4.3. Spectroscopie d’impédance 
La spectroscopie d’impédance est une technique répandue pour évaluer les changements 
s’opérant aux matériaux d’électrode durant les cycles de charge/décharge. Elle a souvent été 
employée dans les batteries lithium-ion pour étudier la cinétique de l’intercalation des ions 
lithium dans les électrodes de graphite. L’évolution des propriétés électrochimiques et physiques 
des électrodes peut être déduite des données de l’impédance. 
La spectroscopie d’impédance est une technique réalisée en appliquant une tension 
sinusoïdale de faible amplitude et en mesurant le courant qui en résulte. Le signal appliqué est 
de faible amplitude afin que la réponse de la cellule soit pseudo-linéaire. Pour un système 
linéaire ou pseudo-linéaire, la réponse en courant à un potentiel sinusoïdal sera une sinusoïde de 
même fréquence mais décalée en phase. L’expression de l’impédance Z(ω) est composée d’une 
partie réelle et d’une partie imaginaire : 
             (13) 
Si la partie réelle est portée sur l’axe X et la partie imaginaire sur l’axe Y, on obtient un 
graphe de Nyquist. Sur ce type de diagramme, chaque point correspond à l’impédance à une 
fréquence donnée.  
Dérivée de l’impédance, l’admittance est définie par l’équation (14). 
              (14) 
Les systèmes électrochimiques comme les surfaces d’électrode se comportent souvent 




analysés en leur appliquant un circuit électrique équivalent. Figure II-6 montre deux circuits 
équivalents couramment utilisés, ainsi que leurs graphes d’impédance Z et d’admittance Y. 
La spectroscopie d’impédance a été utilisée pour étudier le système Li/02 à différents états 
de charge et décharge. Les cellules ont été déchargées et chargées entre 2 et 4,5 V vs. Li/Li
+
 
avec une densité de courant de 0,1 mA/cm
2
 et des spectres d’impédance ont été enregistrés 
toutes les heures avec un potentiostat Biologic modèle SP200. La spectroscopie d’impédance a 
été mesurée sur une plage de fréquence allant de 0,01 Hz à 10
6
 Hz avec 10 points par décade et 
une amplitude de 10 mV. Les données ont été exploitées avec le programme ZView en 
modélisant le système par un circuit électrique équivalent. 
 
Figure II-6: Exemple de deux circuits équivalents RC typiques (a) et (d) avec leurs graphes de Nyquist (b) et (e) et 
graphes d’admittance (c) et (f). Les flèches indiquent la direction des fréquences croissantes [57]. 
II.5. Mesure de conductivité et de viscosité 
La conductivité et la viscosité des électrolytes ont été mesurées par méthode de 
spectroscopie d’impédance à l’aide d’une cellule de conductivité constituée de deux plaques de 
platine platiné. Les mesures ont été effectuées sur une gamme de fréquence allant de 10 mHz à 




contrôlée par un capteur de température. La conductivité (𝜎) est obtenue grâce à la résistance 
(R) de l’électrolyte lue sur le diagramme d’impédance complexe avec l’équation suivante : 




K représente la constante de la cellule et est définie comme le rapport entre la distance entre les 
électrodes et la surface réelle des électrodes. Elle a été déterminée à 25°C par des mesures dans 
des solutions de 0,1 M et 0,01 M KCl ; sa valeur est 0,86 cm
-1
. Toutes les mesures ont été 
réalisées sous une atmosphère sèche d’argon. 
II.6. Spectroscopie de masse in situ 
La spectroscopie de masse in situ est une méthode de mesure combinée, qui se compose 
d’une expérience électrochimique et de la détection simultanée des gaz par spectroscopie de 
masse. Cette méthode, encore appelée DEMS (differential electrochimical mass spectrometry) 
est souvent employée dans le domaine des piles à combustible. Parallèlement des informations 
obtenues par la mesure électrochimique, les produits volatils formés sont détectés par le 
spectromètre de masse, ce qui permet d’éclaircir les réactions se déroulant à la cathode. Le 
spectromètre de masse possède 64 canaux de mesure, dont le temps de mesure peut être réglé 
indépendamment de 10 ms à 60 s. Pour pouvoir être détectés, les produits de réaction doivent 
être suffisamment volatils. Dans la spectroscopie de masse classique, des fragments sont 
interprétés pour déterminer la présence de molécules. A cette approche qualitative s’ajoute la 
possibilité de quantifier les courants ioniques par des procédures de calibration spécifiques. 
Ainsi on peut obtenir des données quantitatives sur la composition de la phase gazeuse. 
Le dispositif expérimental utilisé pour les mesures de spectroscopie de masse in situ est 
présenté en Figure II-7. Une attention particulière a été apportée à l’étanchéité de la cellule. 
L’entrée de la cellule peut être indépendamment reliée à la bouteille d’oxygène, d’argon ou à 
une pompe. Avant de débuter l’expérience, les capillaires métalliques sont évacués grâce à la 
pompe afin d’enlever les traces d’eau et les gaz adsorbés à la surface métallique. Puis, de 
l’oxygène est introduit dans la cellule jusqu’à atteindre un signal de 100 %. La cellule est 
déchargée jusqu’à 2 V vs. Li/Li+ sous oxygène. Avant la charge, on laisse circuler un flux 
d’argon dans la cellule jusqu’à ce que la concentration en oxygène soit inférieure à 500 ppm 
pour pouvoir détecter la production d’oxygène pendant la charge. Le débit d’argon est ensuite 
fixé à 3 mL/min pour compenser le prélèvement effectué par le spectromètre de masse et pour 
que la pression à l’intérieur de la cellule reste constante. Les gaz formés lors de la charge 





Figure II-7: Schéma du dispositif expérimental utilisé pour les mesures de spectroscopie de masse in situ. MFC: 
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Chapitre III : Choix de l’électrolyte non-aqueux pour batteries 
lithium/air  
Dans les batteries lithium/air, l’utilisation d’un système non-aqueux est intéressante car elle 
supprime les risques liés à la réaction du lithium avec l’eau. Le choix de l’électrolyte non-
aqueux pour batteries lithium/air se divise en quatre sous-chapitres : la présentation des 
différents types d’électrolytes étudiés, la détermination de leurs caractéristiques clés, les tests 
électrochimiques et les tests en batterie. 
III.1. Présentation des différents types d’électrolytes étudiés 
Il existe une multitude de systèmes d’électrolytes non-aqueux. Trois types ont été envisagés 
ici : les électrolytes traditionnels à base de carbonates (mesures de référence), les liquides 
ioniques et les électrolytes à base d’éther avec comme modèle le TEGDME. 
III.1.1. Les électrolytes traditionnels à base de carbonates  
La plupart des études menées sur les batteries lithium/air font intervenir des électrolytes 
traditionnels à base de carbonates. Ces électrolytes sont été testés au début de cette étude dans la 
cellule test à deux électrodes en vue d’avoir un point de référence pour la recherche de solvants 
alternatifs présentée après. L’électrolyte envisagé ici est 1 M LiTFSI dans PC:DEC (1:1 vol.) 
car il a été montré que cet électrolyte présente les meilleures performances en termes de capacité 
à bas régime [58].  
La Figure III-2 montre une courbe de charge-décharge obtenue avec cet électrolyte. 
L’électrode est composée d’un tapis de nanotubes (CNTs) verticalement alignés synthétisés 
directement sur une mousse de nickel par CVD (Chemical Vapor Deposition). La mousse de 
nickel, qui constitue ainsi le collecteur de courant, est entièrement recouverte de CNTs, à 
l’exception de zones de défauts où l’on peut observer le nickel. Une photographie MEB de cette 
électrode à est donnée en Figure III-1. La capacité est limitée à 600 mAh/g afin d’éviter une 
décharge profonde dès les premiers cycles. Les deux premières décharges présentent un plateau 
stable autour de 2,7 V vs. Li/Li
+
. Après 10 cycles, la capacité n’est plus que de l’ordre de 
quelques mAh/g. On constate ensuite une polarisation qui s’accentue rapidement avec le nombre 
de cycles. Il apparait que les performances de l’électrode sont fortement limitées par la charge. 
Sur le cycle 5 et les suivants, on s’aperçoit que le potentiel limite de charge (4,7 V vs. Li/Li+) est 
rapidement atteint. La médiocre performance de la cellule est très probablement due à 
l’instabilité de l’électrolyte. Il a été en effet montré que les électrolytes à base de carbonates se 
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décomposent lors de la décharge avec la formation des produits suivants : (C3H6(OCO2Li)2), 
Li2CO3, HCO2Li, CH3CO2Li, CO2 et H2O [35,36]. Ces produits sont difficilement oxydables 
lors de la charge, ce qui entraine une atteinte rapide du potentiel limite et une chute rapide de la 
capacité. 
 
Figure III-1: Image MEB de l’électrode composée d’un tapis de nanotubes (CNTs) verticalement alignés 
synthétisés directement sur une mousse de nickel par CVD (Chemical Vapor Deposition). 
 
Figure III-2: Courbe de charge-décharge obtenue pour les 10 premiers cycles avec l’électrolyte 1 M LiTFSI dans 
PC:DEC (1:1 vol.) entre 2 et 4,7 V à 0,1 mA/cm
2
. Capacité limitée à 600 mAh/g. Cathode à air : CNTs sur mousse 
de Nickel. 
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De plus, des irrégularités au niveau de la courbe de charge ont été parfois observées (Figure 
III-3 (a)). Ces irrégularités sont dues à la formation de dendrites (déposition inhomogène de 
lithium) qui créent de micro court-circuits en perforant le séparateur. Figure III-3 (b) montre une 
photo de la cellule en verre à l’issue de la charge. L’observation de la feuille de lithium à travers 
la cellule en verre montre une réaction du lithium importante. Le lithium forme des vagues 
mousseuses qui entrainent un soulèvement latéral du séparateur. 
(a) (b) 
  
Figure III-3: Formation de dendrites lors de la charge (cycle 4). (a) Irrégularités au niveau de la courbe de 
charge, (b) photo du lithium après la charge. 
Il apparaît que les électrolytes conventionnels ne sont pas adaptés à une utilisation dans les 
batteries lithium/air. Il est donc nécessaire de s’intéresser à des systèmes d’électrolytes 
alternatifs. Les mesures dans les électrolytes à base de carbonates servent de référence pour la 
recherche d’électrolytes alternatifs. 
III.1.2. Les liquides ioniques 
Les liquides ioniques sont des liquides constitués exclusivement d’ions. Ils se différencient 
des sels fondus par leur point de fusion inférieur à 100°C. En comparaison, le chlorure de 
sodium NaCl a un point de fusion d’environ 800°C. Un grand nombre de liquides ioniques sont 
liquides à température ambiante, ils sont souvent nommés RTILs en référence à leur 
dénomination anglaise « room temperature ionic liquids » et ont particulièrement retenu 
l’attention des chercheurs. Ils possèdent des propriétés uniques et attrayantes pour de nombreux 
domaines d’application. Notamment pour l’électrochimie, les liquides ioniques RTILs 
présentent des propriétés intéressantes: 
 Fenêtre de stabilité électrochimique très large avec un choix d’anion et cation judicieux 
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 Non volatiles  
 Conductivité ionique élevée 
 Liquides à température ambiante  
 Dissolvent un grand nombre de composés inorganiques, organiques et organométalliques 
 Propriétés modulables par variation des combinaisons cation/anion 
Les propriétés comme le point de fusion, la viscosité ou la solubilité d’autres substances dans les 
liquides ioniques sont déterminés par les substituants des cations organiques et par la nature de 
l’anion. 
Les liquides ioniques se composent d’un cation et d’un anion. Les cations font généralement 
partie de la famille des ammonium, imidazolium, piperidinium, pyridinium, pyrrolidinium, 
phosphonium ou sulfonium. Les anions se divisent en 2 groupes : les anions polynucléaires (Cl-
/[AlCl3]) et les anions mononucléaires qui peuvent être soit organiques soit inorganiques. 
Deux liquides ioniques liquides à température ambiante ont été étudiés comme électrolytes 
potentiels pour les batteries lithium/air : 
 1-butyl-3-methylpyrrolidinium (trifluoromethylsulfonyl)imide (BMPyrTFSI) 
 1-methyl-3-propylpiperidinium (trifluoromethylsulfonyl)imide (MPPipTFSI) 
Le choix de ces deux liquides ioniques a été motivé par une étude préliminaire révélant la 
stabilité du superoxide O2
-
 dans ces milieux. Les liquides ioniques utilisés ont été obtenus chez 




Figure III-4: Structure des ILs utilisés dans ce travail. 
Les voltammétries cycliques (CV) du BMPyrTFSI et du MPPipTFSI avec une vitesse de 
balayage de 100 mV/s sous argon et dans l’électrolyte saturé en oxygène sont présentées en 
Figure III-5. L’électrode de travail utilisée est une électrode de carbone vitreux de 5 mm de 
diamètre, la contre-électrode est constituée d’une feuille de platine et l’électrode de référence est 
Ag/Ag
+
. Sous argon, aucun courant anodique ou cathodique significatif n’est visible, ce qui 
(CF3SO2)2N-+ (CF3SO2)2N
-
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suggère que les liquides ioniques sont stables sur la fenêtre de potentiel de -2 V à 1 V vs. 
Ag/Ag
+. En revanche, dans l’électrolyte saturé en oxygène un pic de réduction et d’oxydation 
est observé. L’électrochimie de l’oxygène dans les milieux organiques a été étudiée au début des 
années 60, notamment dans le diméthylsulfoxyde (DMSO), l’acétonitrile et le 
diméthylformamide (DMF) [59–63]. Dans ces solvants, la réduction de l’oxygène implique la 
formation du superoxyde O2
-
 par l’échange d’un électron. La réduction de l’oxygène dans les 
liquides ioniques est analogue. Les deux pics mettent en évidence le couple O2/O2
-
. 
La réduction de l’oxygène dans les deux liquides ioniques fait intervenir la réaction (16) à un 
électron. 
    




Figure III-5: Comparaison des voltammétries cycliques du BMPyrTFSI et MPPipTFSI à température ambiante 
sous argon (Ar) et dans l’électrolyte saturé en oxygène (O2). Vitesse de balayage: 100 mV/s. 
Les densités de courant obtenues ainsi que les potentiels des pics sont équivalents pour les 
deux ILs. Dans les deux cas, la densité de courant d’oxydation est inférieure à la densité du 
courant de réduction, mettant en évidence qu’il ne s’agit pas d’un système réversible. 
Le superoxide O2
-
 généré est fortement basique. En présence d’un proton, il réagit de 
manière irréversible [61] selon l’équation (17). 
  
                 (17) 
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Des voltammétries cycliques ont également été enregistrées sur une plus large fenêtre de 
potentiel, de -3 V à 1 V pour MPPipTFSI et de -2,75 V à 1,25 V pour BMPyrTFSI. Les résultats 
sont donnés en Figure III-6. Sur les graphes, on observe la présence de nouveaux pics de 
réduction et d’oxydation. Le deuxième pic de réduction qui apparait à des potentiels plus 






En oxydation, un pic est présent autour de 0,3 V. Ce pic peut provenir de la présence de 
traces d’eau et correspondre à l’équation (17). Pour le BMPyrTFSI, on observe en plus un pic 
d’oxydation à -0,4 V, dont l’origine exacte reste encore à déterminer. Il pourrait être lié à la 
présence d’impuretés dans l’électrolyte ou à une réaction du superoxyde avec le liquide ionique.  
 
Figure III-6: Comparaison des voltammétries cycliques du BMPyrTFSI et MPPipTFSI à température ambiante 
dans l’électrolyte saturé en oxygène (O2). Plage de potentiel : -3 V → 1 V pour MPPipTFSI ; -2,75 V → 1,25 V 
pour BMPyrTFSI. Vitesse de balayage: 100 mV/s. 
III.1.3. Réactions électrochimiques dans les électrolytes à base d’éther : étude du TEGDME 
Les électrolytes à base d’éther ont été très peu étudiés dans le cadre des batteries Li/O2. Pour 
l’étude, le TEGDME a été choisi comme électrolyte modèle. Figure III-7 montre les 
voltammétries cycliques obtenues dans l’électrolyte 0,1 M LiTFSI / TEGDME pour des vitesses 
de balayage allant de 10 à 200 mV/s. On observe un large pic de réduction et trois pics non 
dissociés en oxydation. Le troisième pic d’oxydation apparaît être le pic dominant. 
  
          
  
 (18) 
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Le pic cathodique correspond probablement à l’enchainement de plusieurs réactions 
électrochimiques non dissociables menant à la formation de Li2O2 et Li2O (équations (19) et 
(21)), associées à une réaction de décomposition chimique (équation (20)) [38].  
      
           (19) 
               (20) 
          
            (21) 
Les pics anodiques sont attribués aux réactions suivantes : 
          
     (22) 
            
      (23) 
     
 
 
      
      (24) 
 
Figure III-7: Voltammétries cycliques obtenues à une électrode de carbone vitreux dans 0,1 M LiTFSI / TEGDME 
à différentes vitesses de balayage. 
III.2. Détermination des caractéristiques clés 
La fenêtre de stabilité, la viscosité et la conductivité ionique sont des critères importants 
qu’il convient de mesurer. La solubilité et le coefficient de diffusion de l’oxygène ont également 
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été déterminés. Ils doivent être suffisamment élevés pour permettre un taux de décharge 
satisfaisant. 
III.2.1. Fenêtre de stabilité 
Des voltammétries cycliques ont été réalisées sur les deux liquides ioniques purs 
sélectionnés, d’une part pour évaluer leur stabilité électrochimique, d’autre part pour contrôler la 
pureté. Elles sont représentées en Figure III-8. Les mesures ont été effectuées dans une cellule 
en verre avec une électrode de travail en carbone vitreux de 5 mm de diamètre, une contre-
électrode de platine et une électrode de référence Ag/Ag
+
. Le potentiel de l’électrode de 
référence a été calibré par rapport à un fil de lithium, 0 V vs. Li/Li
+
 correspondant à -3.51 V vs. 
Ag/Ag
+
. Le potentiel est rapporté en V vs. Li/Li
+
 pour faciliter les comparaisons ultérieures. Les 
liquides ioniques présentés en Figure III-8 sont d’une grande pureté, on remarque en effet par 
l’absence de pics de réduction ou d’oxydation l’absence d’impuretés électrochimiquement 
actives. 
 
Figure III-8: Fenêtre de stabilité électrochimique du BMPyrTFSI et du MPPipTFSI sur carbone vitreux sous 




La fenêtre de stabilité électrochimique a été déterminée en considérant 0,15 mA/cm
2
 comme 
densité de courant limite. Il s’agit ici d’une valeur arbitraire communément admise  utilisée dans 
un but de comparaison. Si la valeur de courant limite est choisie est plus faible, la fenêtre de 
stabilité l’est également. Les liquides ioniques considérés présentent une stabilité 
électrochimique comparable avec un léger avantage en stabilité pour le BMPyrTFSI. Ils sont 
Choix de l’électrolyte non-aqueux pour batteries lithium/air 
44 
 
stables sur une très large fenêtre électrochimique, 5,59 V pour le MPPipTFSI et 5,84 V pour le 
BMPyrTFSI (avec les conditions énoncées précédemment), les rendant intéressants comme 
électrolytes pour les batteries lithium/air. Ces résultats démontrent que les liquides ioniques sont 
stables si le potentiel est maintenu inférieur à 4,7 V. 
Dans le système Li/O2, l’électrolyte n’est pas utilisé pur mais un sel de lithium y est dissous. 
Ce sel peut influencer la fenêtre de stabilité électrochimique par la présence d’impuretés. La 
fenêtre de stabilité électrochimique des liquides ioniques a donc été mesurée en présence du sel 
de lithium LiTFSI à une concentration de 0,7 M pour comparaison. Les liquides ioniques et le 
sel de lithium étant onéreux, le volume d’électrolyte a été minimisé pour cette série de mesure, 
le volume nécessaire étant d’environ 200 µL. Les expériences ont été réalisées dans une cellule 
à deux électrodes avec un séparateur imbibée d’électrolyte. L’électrode de travail était un disque 
de carbone vitreux de 3 mm de diamètre, la contre électrode un disque de lithium. La contre-
électrode a également servi d’électrode de référence. Les résultats sont présentés en Figure 
III-9 ; pour comparaison, les mesures dans le TEGDME sont également indiquées.  
 
Figure III-9: Fenêtre de stabilité électrochimique des liquides ioniques et du TEGDME en présence de sel de 
lithium (0,7 M LiTFSI) sur carbone vitreux sous argon, vitesse de balayage : 5 mV/s. L’électrode de référence 
utilisée est un disque de lithium. 
On observe sur la Figure III-9 à bas potentiels (autour de 0 V vs. Li/Li
+
) la réaction de dépôt 
et de redissolution du lithium. La fenêtre de stabilité des liquides ioniques est réduite en 
présence de sel de lithium. À potentiels élevés, on observe un léger pic d’oxydation pour le 
MPPipTFSI non observé dans le liquide ionique pur. Cette mesure a été répétée à plusieurs 
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reprises, le pic était toujours présent. Ce pic peut provenir de la présence d’impuretés dans la 
boîte à gants, ou est lié à la présence du sel de lithium. Il est important de noter que le potentiel 
cathodique Ecath est ici dépendant de la réduction à l’électrode de lithium contrairement aux 
mesures réalisées dans les liquides ioniques purs. Dans les liquides ioniques purs, le lithium 
n’ayant pas été employé, cette réaction n’est en effet pas visible. Le potentiel anodique Eanod des 
liquides ioniques est réduit de quelques dizaines de mV en présence de sel de lithium. 
Néanmoins, ces mesures confirment la très bonne stabilité en oxydation des systèmes 
d’électrolyte 0,7 M LiTFSI / IL, avec des potentiels anodiques supérieurs à 5 V. En 
comparaison, le potentiel limite Eanod du système 0,7 M LiTFSI / TEGDME est nettement plus 
faible à 4,22 V, indiquant une stabilité limitée en oxydation. Cette limitation résulte de l’emploi 
du TEGDME qui est un solvant moins stable. La fenêtre de stabilité électrochimique ΔE en 
présence de LiTFSI est également indiquée dans le Tableau III-1 à titre indicatif, celle-ci étant 
influencée par l’électrode de référence employée. 
Les batteries lithium/air souffrant de fortes surtensions de charge, une stabilité restreinte en 
oxydation est un facteur limitant. Sous cette perspective, les liquides ioniques apparaissent plus 
attrayants que le TEGDME. Tableau III-1 résume les résultats de stabilité électrochimique 
obtenus sur carbone vitreux pour les électrolytes avec et sans sel de lithium. Les potentiels 
limites cathodiques Ecath et anodiques Eanod ainsi que la fenêtre de stabilité électrochimique ΔE 
sont indiqués. 
Tableau III-1: Potentiel cathodique Ecath, potentiel anodique Eanod et fenêtre de stabilité électrochimique ΔE des 
liquides ioniques sur carbone vitreux avec et sans sel de lithium. Le système 0,7 M LiTFSI / TEGDME est 
également indiqué. La limite de densité de courant considéré est 0,15 mA/cm
2
. 
Electrolyte Ecath (V vs. Li/Li
+
) Eanod (V vs. Li/Li
+
) ΔE (V) 
BMPyrTFSI -0,03 5,81 5,84 
MPPipTFSI 0,06 5,65 5,59 
0,7 M LiTFSI / BMPyrTFSI 0,21 5,52 5,31 
0,7 M LiTFSI / MPPipTFSI 1,21 5,18 3,97 
0,7 M LiTFSI / TEGDME 0,49 4,22 3,73 
 




La viscosité est un facteur important pour la cinétique des réactions électrochimiques. Une 
faible viscosité de l’électrolyte est souhaitable pour une utilisation dans les batteries lithium/air. 
Généralement, les liquides ioniques sont plus visqueux que les solvants moléculaires classiques. 
Les viscosités des liquides ioniques et du TEGDME ont été mesurées sur une gamme de 





Figure III-10: Comparaison de la viscosité (a) des liquides ioniques (BMPyrTFSI et MPPipTFSI) avec celle du 
(b) TEGDME en fonction de la température. 
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Pour plus de clarté, les viscosités sont présentées sur deux graphes différents car celles des 
liquides ioniques et du TEGDME ne sont pas du même ordre de grandeur. Pour le MPPipTFSI, 
les mesures ont commencé à 10°C du fait de la cristallisation du liquide ionique à des 
températures inférieures. La teneur en eau influe sur la viscosité des liquides ioniques. En effet, 
la présence d’eau diminue grandement la viscosité. Les échantillons ont donc été chauffés à 
110°C pendant 30 min avant la mesure pour enlever toute trace d’eau et les expériences ont été 
effectuées sous azote pour éviter une contamination par l’humidité de l’air.  
Les liquides ioniques possèdent une grande viscosité qui affecte la diffusion des espèces 
ioniques. La viscosité diminue avec une augmentation de la température en suivant l’équation de 
Vogel-Tammann-Fulcher :  
        
 
 
     (25) 
Les viscosités élevées sont liées à des interactions de Van der Waals et des liaisons 
hydrogène fortes. La viscosité est influencée par la longueur de la chaine alkyle du cation. En 
effet, une longue chaine et notamment un long cycle entrainent une viscosité plus élevée car les 
interactions de Van der Waals sont plus fortes. Avec le cation piperidinium, la viscosité est plus 
importante qu’avec le pyrrolidinium car le cycle présente un atome de carbone de plus. La 
viscosité élevée des liquides ioniques constitue un frein à leur application comme électrolyte 
pour les batteries. Néanmoins celle-ci peut être nettement diminuée en choisissant une 
température de travail élevée. 
Pour comparaison, la viscosité du TEGDME a également été mesurée : elle est nettement 
inférieure à celle des liquides ioniques. A 20°C, les viscosités du MPPipTFSI, BMPyrTFSI et 
TEGDME sont respectivement de 185 ; 99,1 et 3,23 mPa.s. Cet écart tend à se réduire avec une 
augementation de la température. A 70°C, les viscosités du MPPipTFSI, BMPyrTFSI et 
TEGDME sont respectivement de 21,8 ; 17 et 1,29 mPa.s 
Dans les batteries, les solvants ne sont pas utilisés purs mais un sel de lithium y est dissous. 
L’influence de la concentration en sel de lithium (LiTFSI) sur la viscosité a été étudiée. La 
Figure III-11 présente une comparaison du MPPipTFSI et du TEGDME. Les mesures ont été 
effectuées pour les concentrations suivantes : 0 ; 0,3 ; 0,5 ; 0,7 et 1 M LiTFSI. Il apparait que la 
viscosité augmente avec la concentration en sel. Lorsque l’on considère la viscosité, il est donc 
préférable de choisir une faible concentration en sel de lithium. Néanmoins la concentration en 
sel de lithium doit être suffisamment élevée pour assurer une bonne conductivité. Pour la suite, 
la concentration en sel de lithium a été fixée à 0,7 M. Cette concentration offre un bon optimum 
entre conductivité élevé et viscosité faible. 







Figure III-11: Influence de la concentration du sel de lithium LiTFSI sur la viscosité du (a) MPPipTFSI et 
(b) TEGDME. 
III.2.3. Conductivité 
La conductivité d’un électrolyte est un paramètre déterminant pour son application dans un 
accumulateur électrochimique. Pour la plupart des liquides ioniques, aucune donnée n’a été 
publiée, notamment en ce qui concerne la dépendance avec la température. La conductivité d’un 
électrolyte est généralement en corrélation avec sa viscosité donc avec celles des solvants qui le 
constituent. Lorsque la viscosité augmente, la conductivité diminue (et inversement). La 
conductivité ionique a été mesurée par méthode de spectroscopie d’impédance à l’aide d’une 
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cellule de conductivité constituée de deux plaques de platine platiné. La conductivité des 
différents électrolytes sélectionnés a été mesurée sur une plage de température allant de 70°C à  
-10°C et est présentée en Figure III-12. La conductivité ionique des liquides ioniques, du 
TEGDME et des mélanges PC:DEC, TEGDME:DIOX, TEGDME:DME a été déterminée en 
fonction de la température. La concentration en sel de lithium était de 0,7 M LiTFSI. Pour 
permettre une meilleure comparaison, les conductivités sont représentées sur une échelle 
logarithmique. 
Les liquides ioniques présentent la conductivité ionique la plus faible due à une dissociation 
du sel de lithium insuffisante. La faible dissociation ionique est due à la grande viscosité des 
liquides ioniques. La conductivité du BMPyrTFSI est légèrement supérieure à celle du 
MPPipTFSI. En comparaison, la conductivité du mélange PC:DEC est 8 fois plus élevée que 
celle du MPPipTFSI à 25°C. A température ambiante, l’électrolyte à base de TEGDME a une 
conductivité intermédiaire entre celle des liquides ioniques et des électrolytes organiques 
classiques (ici par exemple PC:DEC). A 70°C, la tendance s’inverse et les conductivités des 
liquides ioniques et du TEGDME sont similaires. En mélangeant le TEGDME à des solvants 
volatils, la conductivité de l’électrolyte peut être augmentée. Les mélanges TEGDME:DIOX 
(1:1 vol.) et TEGDME:DME (1:1 vol.) présentent par exemple une conductivité comparable aux 
électrolytes traditionnels. 
 
Figure III-12: Valeurs de conductivité pour différents électrolytes, purs ou en mélange en fonction de la 
température avec une concentration en sel de lithium de 0,7 M LiTFSI. 
Le Tableau III-2 récapitule la valeur des conductivités des différents solvants à 25°C. 
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Tableau III-2: Comparaison des conductivités de différents électrolytes à 25°C. 
Solvant 𝜎25°C (mS/cm) 
0,7 M LiTFSI / BMPyrTFSI 1,35 
0,7 M LiTFSI / MPPipTFSI 0,71 
0,7 M LiTFSI / (PC:DEC) 6,06 
0,7 M LiTFSI / TEGDME 2,59 
0,7 M LiTFSI / (TEGDME:DIOX) 6,67 
0,7 M LiTFSI / (TEGDME:DME) 6,94 
III.2.4. Solubilité de l’oxygène 
La solubilité de l’oxygène dans l’électrolyte est un paramètre important dans le cadre des 
batteries lithium/air. Elle doit être la plus élevée possible pour favoriser la cinétique de réduction 
de l’oxygène. Elle a été mesurée dans les liquides ioniques par chromatographie en phase 
gazeuse.  
Les premières mesures réalisées étaient entachées d’une erreur très importante. Par la suite, 
il a été constaté que l’oxygène de l’air ambiant diffuse à travers le septum des flacons de 
mesure, créant ainsi une erreur. Pour s’affranchir de l’influence de la diffusion de l’oxygène, 
une calibration a été réalisée dans des flacons contenant des échantillons saturés en azote. Le 
temps entre le démarrage du chronomètre et la mesure a été fixé à 9 min. Pour chaque 
échantillon, les mesures ont été répétées cinq fois afin de calculer l’erreur. Le protocole 
expérimental est schématisé en Figure III-13. 
 




Figure III-13: Schéma du protocole utilisé pour les mesures de chromatographie en phase gazeuse. 
Pour prendre en compte l’influence de la diffusion de l’oxygène à travers le septum, l’aire 
du pic d’oxygène est intégrée et on lui soustrait l’aire du pic obtenue dans l’azote (correction). 
L’aire du pic d’oxygène ainsi corrigée est tracée en fonction de la concentration en oxygène des 
standards, comme indiqué en Figure III-14. 






Faire le vide dans le flacon 
serti d’un couvercle avec 
septum
Remplir le flacon avec le 
standard O2/N2
Remplir le flacon avec N2
Boucher le trou du septum 
avec de la colle
Peser le flacon (m0)
Introduire environ 1 mL de 
IL saturé en azote à l’aide 
d’une seringue
Introduire environ 1 mL de 
IL saturé en oxygène à 
l’aide d’une seringue
Peser le flacon plein (mf)
Boucher le second trou du 
septum avec de la colle
Lancer la mesure
9 min
Intégration du pic 
d‘oxygène
Intégration du pic 
d‘oxygène
Aire dans N2 (correction de 
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Les résultats sont fournis dans le Tableau III-3. Les valeurs de solubilité pour le TEGDME 






Figure III-14: Mesure de la solubilité de l’oxygène dans les liquides ioniques : (a) MPPipTFSI  et (b) BMPyrTFSI . 
En tenant compte de l’erreur, la solubilité de l’oxygène dans le MPPipTFSI est légèrement 
plus élevée que celle dans le BMPyrTFSI. Par ailleurs, la solubilité de l’oxygène dans les 
liquides ioniques est aussi élevée que celle dans le TEGDME ou le PC:DEC. 
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Tableau III-3: Valeur de solubilité pour les liquides ioniques à 25°C. 
Solvant Solubilité (mmol/L) 
BMPyrTFSI 4,5 ±0,6 
MPPipTFSI 5,7 ±0,3 
TEGDME 4,4 
PC:DEC 3,5 
III.2.5. Coefficient de diffusion de l’oxygène 
Le coefficient de diffusion de l’oxygène est une valeur importante pour l’identification 
d’électrolytes potentiels pour les batteries lithium/air. Le coefficient de diffusion de l’oxygène 
dans les liquides ioniques a été déterminé avec une microélectrode de platine dans les conditions 
stationnaires.  
La Figure III-15 montre une image MEB de la microélectrode de platine qui a été utilisée. Cette 
photo révèle que l’électrode de platine ne décrit pas un disque parfait, rendant la détermination 
du diamètre par mesure électrochimique plus précise. 
 
Figure III-15: Image MEB de la microélectrode de platine de 10 µm de diamètre. 
La calibration de la microélectrode a été réalisée par oxydation du ferrocène dans 
l’acétonitrile. La concentration du ferrocène varie de 0,001 M à 0,0055 M. Pour chaque 
concentration, un courant stationnaire est obtenu. Le courant obtenu dans les conditions 
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stationnaires de transport de masse Iss est directement proportionnel à la concentration en 
ferrocène : 
            (27) 
 
n est le nombre d’électrons échangés ; F est la constante de Faraday (96500 C/mol), D le 
coefficient de diffusion ; c est la concentration en ferrocène dans la solution ; r le rayon de 
l’électrode. Pour l’électro-oxydation du ferrocène, n = 1. Le coefficient de diffusion du 
ferrocène dans l’acétonitrile est 2,17·10-9   0,05 m2/s [64]. 
  
Figure III-16: Oxydation du ferrocène à une microélectrode de platine de 10 µm de diamètre à 10 mV/s pour 
différentes concentrations en ferrocène (à gauche) et régression linéaire de la courbe représentant le courant limite 
en fonction de la concentration en ferrocène (à droite). 
En exploitant la pente de la courbe de régression linéaire, on obtient le rayon de l’électrode : 
              (28) 
Cette valeur est en accord avec les données obtenues par microscopie à balayage. 
Le courant limite de réduction de l’oxygène a été mesuré à différentes températures dans les 
deux liquides ioniques. Les résultats sont présentés en Figure III-17 et Figure III-18. 




Figure III-17: Voltammétrie cyclique de la réduction de l’oxygène dans MPPipTFSI à une microélectrode de 
platine de 10 µm à différentes températures et à 10 mV/s. 
 
Figure III-18: Voltammétrie cyclique de la réduction de l’oxygène dans BMPyrTFSI à une microélectrode de 
platine de 10 µm à différentes températures et à 10 mV/s. 
Les valeurs du coefficient de diffusion de l’oxygène dans les liquides ioniques déterminé par 
microélectrode grâce à l’équation (27) sont récapitulées dans le Tableau III-4. 
Choix de l’électrolyte non-aqueux pour batteries lithium/air 
56 
 

















Les caractéristiques clés des différents électrolytes étudiés ont été mesurées et sont résumées 
sous forme synthétique dans le Tableau III-5. Les liquides ioniques présentent des 
caractéristiques très intéressantes mais sont pénalisés par une faible conductivité ionique 
résultant d’une forte viscosité. Le PC:DEC (1:1 vol%) est indiqué de manière indicative. Son 
instabilité le rend inadapté pour une utilisation dans les batteries lithium/air. La solubilité de 
l’oxygène dans l’électrolyte PC:DEC ainsi que le coefficient de diffusion de l’oxygène dans cet 
électrolyte ont été calculées. La solubilité de l’oxygène a été déterminée d’après le coefficient de 
Bunsen donné en [58]. Le coefficient de Bunsen noté α est défini comme le volume de gaz, 
réduit à 273,15°C et 1 atm, qui est absorbé par unité de volume de solvant (à la température de 
mesure) à une pression partielle de 1 bar. En prenant en compte la masse volumique de 
l’oxygène     à 273,15°C (   =1,429 g/L) et 1 atm et la masse molaire de l’oxygène   , on en 
déduit la solubilité de l’oxygène    . 
       
   
   
 
Le coefficient de diffusion est estimé d’après l’équation de Stokes-Einstein : 
  
   
    
 






T : température en Kelvin 
  : viscosité en Pa/s 
a : rayon hydrodynamique (a=121 pm) 
 
Choix de l’électrolyte non-aqueux pour batteries lithium/air 
57 
 
Les électrolytes à base d’éthers comme le TEGDME semblent offrir un bon compromis malgré 
une stabilité limitée en oxydation. 
Tableau III-5: Comparaison des propriétés des solvants étudiés [65,66]. 
 BMPyrTFSI MPPipTFSI TEGDME TEGDME:DME PC:DEC 
(1 M 
LiPF6) 
Stabilité Très stable Très stable Stabilité 
limitée en 
oxydation 
Stabilité limité en 
oxydation 
Instable 
Viscosité Elevée Elevée Modérée Faible Faible 
Conductivité 
ionique à 

































Volatilité Très faible Très faible Faible Modérée Faible 
III.3. Influence de la température 
L’influence de la température a été étudiée sur les liquides ioniques et le TEGDME. Ces 
solvants possédant un point d’ébullition élevé, il est envisageable de les employer dans une 
batterie à température moyenne. La plage de température étudiée s’étend de 25°C à 70°C, 70°C 
étant la température d’utilisation maximale autorisée pour l’électrode de travail en carbone 
vitreux. Sur la Figure III-19 est illustrée l’influence de la température sur la réduction et 
l’oxydation de l’oxygène dans le TEGDME. Le graphe présente l’allure typique d’une 
voltammétrie cyclique en électrolyte organique avec un pic de réduction et deux pics 
d’oxydation. On observe que le courant de réduction de l’oxygène augmente en fonction de la 
température sans toutefois présenter de relation de proportionnalité. La réaction de réduction de 
l’oxygène est donc favorisée par l’élévation de température. Les deux pics d’oxydation en 
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revanche ne semblent pas être corrélés à la température, la densité de courant ne variant que peu 
en fonction de la température. La température n’a donc pas d’effet catalytique sur la 
décomposition des oxydes de lithium en oxygène  
 
Figure III-19: Voltammétrie cyclique de 0,1 M LiTFSI / TEGDME sur carbone vitreux à différentes températures et 
à 50 mV/s. 
Figure III-20 et Figure III-21 présentent les voltammétries cycliques des liquides ioniques 
MPPipTFSI et BMPyrTFSI respectivement sur une plage de température allant de 25 à 60°C. Le 
potentiel balayé est plus large que celui du TEGDME. Les liquides ioniques présentent un 
second pic de réduction à plus bas potentiel. Comme pour le TEGDME, on note également pour 
ces solvants une augmentation (non linéaire) de la densité de courant en fonction de la 
température pour les pics de réductions. Parfois, on observe un décalage en potentiel de la 
courbe. Ceci est dû à l’emploi d’une pseudo-électrode de référence (Ag/Ag+), dont le potentiel 
peut varier légèrement. Pour le MPPipTFSI, les densités de courant des pics d’oxydation 
augmentent avec la température, ceci est lié à la diminution de viscosité de l’électrolyte avec la 
température. Pour le BMPyrTFSI, on n’observe pas d’augmentation de la densité de courant 
pour le premier pic d’oxydation, seulement pour le second. Ainsi, il apparaît que si la 
température favorise la réduction de l’oxygène pour tous les électrolytes, l’effet de la 
température sur les réactions d’oxydation est plus complexe.  




Figure III-20: Voltammétrie cyclique de MPPipTFSI sur carbone vitreux à différentes températures et à 100 mV/s. 
 
Figure III-21: Voltammétrie cyclique de BMPyrTFSI sur carbone vitreux à différentes températures et à 100 mV/s. 
III.4. Tests en batterie 
Après avoir mentionné l’influence du régime, les performances en cyclage de batteries 
assemblées avec les différents types d’électrolytes seront comparées. Enfin, l’influence de la 
quantité d’électrolyte est mise en évidence. 
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III.4.1. Evaluation de l’erreur sur les mesures 
Comme les réactions électrochimiques se déroulent toujours aux interfaces et dépendent de 
nombreux paramètres, il n’est pas toujours aisé d’obtenir des résultats reproductibles. C’est 
pourquoi, on a cherché à évaluer l’erreur sur les mesures de charge/décharge présentées dans 
différents paragraphes de ce travail. Pour diminuer la charge des expériences, seulement 
certaines d’entre elles ont été répétées. La reproductibilité des valeurs de capacité obtenues a été 
estimée par 3 mesures de charge/décharge. Une attention particulière a été portée pour travailler 
dans des conditions identiques : volume électrolyte, électrodes identiques, etc… 
Tableau III-6: Exemple d’un test de reproductibilité de la capacité pour une courbe de charge/décharge. Valeur de 
la moyenne d’après 3 mesures, écart type σCapacité et écart type relatif σCapacité,rel . 
Nombre 
de cycles 












1 254,78 277,01 242,65 258,15 17,43 6,75 
2 209,15 162,82 152,96 174,98 30,00 17,15 
3 158,99 158,87 150,78 156,22 4,71 3,01 
4 153,24 159,02 150,18 154,15 4,49 2,91 
5 146,95 144,30 140,53 143,92 3,22 2,24 
6 140,32 139,57 133,49 137,79 3,75 2,72 
7 135,90 133,62 129,62 133,05 3,18 2,39 
8 128,16 126,47 121,45 125,36 3,49 2,79 
9 121,53 120,12 115,14 118,93 3,36 2,82 
10 113,80 115,74 110,53 113,36 2,63 2,32 
 
Il apparaît d’après l’exploitation des données du Tableau III-6 que les valeurs de capacité 
sont reproductibles. L’écart type relatif inférieur à 3 % à partir du 3ème cycle tend à confirmer 
cette très bonne reproductibilité pour les données de cyclage. On note néanmoins que la valeur 
de l’écart type standard est ponctuellement élevée (17,15 %) pour le deuxième cycle, ceci 
n’ayant pas d’incidence sur les cycles suivants. Des écarts types plus élevés peuvent provenir de 
nombreux paramètres tels que l’assemblage de la cellule, la quantité d’électrolyte, des 
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inhomogénéités dans la structure de l’électrode. La valeur élevée obtenue de manière ponctuelle 
laisse à penser à un phénomène se déroulant à l’interface de l’électrode. 
III.4.2. Influence du régime 
Afin d’étudier l’influence du régime sur la capacité des batteries lithium/air, quatre cellules 
assemblées dans les mêmes conditions ont été déchargées à quatre densités de courant 
différentes : 0,1; 0,5 ; 1 et 5 mA/cm
2
. La densité de courant est rapportée à la surface de la 
cathode à air. Pour cette étude, un électrolyte traditionnel a été utilisé : 1 M LiTFSI in PC:DEC 
(1:1). Par la suite, ces types d’électrolyte ne seront plus employés car ils se décomposent au 
cours de la décharge. La cathode est constituée de Ketjenblack EC600-JD et de 5 % de PTFE et 
possède un grammage de 1,9 mg/cm
2
. Les résultats sont présentés en Figure III-22. 
 
Figure III-22: Courbes de décharge à quatre régimes différents : 0,1; 0,5 ; 1 et 5 mA/cm
2
. Electrolyte : 1 M LiTFSI 
dans PC:DEC (1:1). 
Des capacités extrêmement différentes sont obtenues selon le régime de décharge utilisé. La 
capacité chute drastiquement lorsque la densité de courant appliquée augmente. Ceci est relié à 
des phénomènes de limitation de transport de matière, d’une part par la solubilité réduite de 
l’oxygène dans l’électrolyte et d’autre part par une limitation de transport des ions Li+ au sein 
des pores de la cathode. Ainsi, il est important de garder toujours le même régime pour pouvoir 
comparer les performances des cathodes. Par la suite, toutes les batteries ont été cyclées avec 
une densité de courant de 0,1 mA/cm
2
. 




Dans le but d’étudier la tenue au cyclage de batteries dans les liquides ioniques et dans le 
TEGDME, des cellules ont été assemblées à l’identique et testées à 70°C en limitant la capacité 
à 600 mAh/gélectrode. Le premier cycle de charge/décharge est représenté en Figure III-23. Pour 
comparaison, la courbe obtenue dans le TEGDME à température ambiante est également 
donnée. L’électrolyte présentant la plus faible surtension au premier cycle est le MPPipTFSI. Au 
contraire, le BMPyrTFSI affiche la surtension la plus élevée avec une absence de plateau de 
décharge. La surtension du TEGDME à 70°C se situe entre celle des deux liquides ioniques. A 
température ambiante, la surtension du TEGDME est supérieure. 
 
Figure III-23: Premier cycle de charge/décharge pour 100 µL de 0,7 M LiTFSI dans MPPipTFSI, BMPyrTFSI et 
TEGDME à 70°C et 0,1 mA/cm
2
. Cathode: 30% α-MnO2, 0,76 mg/cm
2
. Substrat: GDL 35BA. 
La performance en cyclage des liquides ioniques est présentée en Figure III-24 pour les dix 
premiers cycles. La température pour le test a été fixée à 70°C car il a été démontré 
précédemment qu’une température élevée facilitait la cinétique de réduction et d’oxydation de 
l’oxygène. Pour comparaison, les capacités dans le TEGDME sont également indiquées. La 
capacité a été limitée à 600 mAh/gélectrode. Pour les deux liquides ioniques, on observe une 
dégradation de la capacité au cours des dix premiers cycles, alors que celle pour le TEGDME 
reste constante. La perte de capacité intervient dès le second cycle pour le BMPyrTFSI, au 8
ème
 
cycle pour le MPPipTFSI. Cette chute brutale de capacité dans les liquides ioniques peut être 
expliquée par leur forte viscosité. Ainsi, malgré leurs nombreux avantages, les liquides ioniques 
ne semblent pas adaptés comme électrolytes purs pour le système lithium/air et ont été 
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abandonnés au profit du TEGDME pour la suite de l’étude. Les liquides ioniques pourraient 
cependant être employés à faible pourcentage comme additifs. 
Tableau III-7: Valeur du potentiel de repos E
0
, surtensions cathodique ηc, anodique ηa et totale ηtot pour les 
différents types d’électrolytes pour le premier cycle. Concentration en sel de lithium : 0,7 M LiTFSI. 
 MPPipTFSI à 70°C BMPyrTFSI à 70°C TEGDME à 70°C TEGDME à 25°C 
E
0
 3,07 3,02 3,09 2,90 
ηc 0,13 0,83 0,33 0,23 
ηa 0,41 0,36 0,58 0,58 
ηtot 0,54 1,19 0,91 1,06 
 
 
Figure III-24: Variation de la capacité de décharge avec le nombre de cycle pour 0,7M LiTFSI dans MPPipTFSI, 
BMPyrTFSI et TEGDME à 70°C et 0,1 mA/cm
2
.  
III.4.4. Influence de l’ajout d’un solvant volatil 
Il a été vu dans le paragraphe III.2.3 que l’ajout d’un solvant volatil au TEGDME permettait 
d’augmentait la conductivité de l’électrolyte et d’atteindre des valeurs comparables à celles des 
solvants organiques. C’est pourquoi, l’influence de l’ajout d’un solvant volatil sur les 
performances en batterie a été testée pour deux cellules ; l’une contenant 0,7 M LiTFSI / 
TEGDME, l’autre 0,7 M LiTFSI / (TEGDME:DME) (1:1 vol.%). Les résultats sont présentés en 
Figure III-25. Les capacités ont été limitées à 600 mAh/gélectrode. Il apparait que les performances 
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de la batterie se trouvent pénalisées par l’ajout du solvant volatil. En effet, la chute de capacité 
est observée pour le 25
ème
 cycle dans 0,7 M LiTFSI / (TEGDME:DME) ; au 33
ème
 cycle pour 
0,7 M LiTFSI / TEGDME. Ce résultat est inattendu car la conductivité de l’électrolyte est 
améliorée par l’ajout de DME. Cette moindre performance peut-être dû à l’évaporation du DME 
au cours du test, celui-ci se déroulant sur plusieurs jours. Le DME s’évaporant, la cathode 
s’assèche et la capacité diminue plus rapidement que prévu de par le manque d’électrolyte. En 
effet, le volume d’électrolyte joue un rôle important sur les performances du système. 
 
Figure III-25: Influence de l’ajout d’un solvant volatil sur les performances de la batterie à 0,1 mA/cm2. Quantité 
d’électrolyte : 100 µL ; substrat : GDL 35BA. 
III.4.5. Optimisation de la quantité d’électrolyte à base de TEGDME 
La performance électrochimique du système lithium/air dépend de la disponibilité des ions 
lithium au niveau de l’électrode ainsi que du mouillage de la cathode par l’électrolyte. Ces 
facteurs peuvent notamment être influencés par la quantité d’électrolyte dans la cellule. Une 
quantité importante d’électrolyte permet d’assurer un bon mouillage de l’électrode et un 
transport adéquat des porteurs de charge. Cependant, pour diminuer la masse totale de la cellule 
et réduire le risque de fuite, il est préférable de limiter le volume d’électrolyte à la quantité 
minimale nécessaire. L’influence du volume d’électrolyte sur la décharge et sur la cyclabilité de 
la cellule Li/O2 a été étudiée en utilisant respectivement 60, 100, 150 et 250 µL de 0,7 M 
LiTFSI dans TEGDME. Les électrodes utilisées pour ce test étaient identiques et ne contenaient 
pas de catalyseur. Les résultats sont présentés en Figure III-26. 




Figure III-26: Comparaison du 1er cycle de charge/décharge de cellules Li/O2 avec différentes quantité 
d’électrolyte (0,7M LiTFSI dans TEGDME). 
La courbe de décharge de la cellule étudiée ici est semblable à celle reportée par d’autres 
études. Elle présente un plateau autour de 2,6 V vs. Li/Li
+
. La capacité de décharge initiale la 
plus importante, 300 mAh/g, a été obtenue pour 100 µL d’électrolyte. Les capacités initiales 
pour 60, 150 et 250 µL étaient respectivement de 242, 189 et 93 mAh/g. Par ailleurs, c’est avec 
100 µL que le potentiel de décharge le plus élevé est observé. Les performances en cyclage sont 
présentées en Figure III-27 pour les 60 premiers cycles. 
 
Figure III-27: Comparaison des performances de cyclage à température ambiante de cellules Li/O2 avec différentes 
quantité d’électrolyte (0,7M LiTFSI dans TEGDME). 
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La capacité des cellules dépend directement du mouillage de l’électrode. La chute de 
capacité observée lors des premiers cycles est d’autant plus élevée que la quantité d’électrolyte 
est faible. La dégradation de capacité la plus importante est ainsi obtenue pour 60 µL, en effet 
on note une diminution de capacité de 88 % en 60 cycles. En comparaison, la diminution n’est 
que de 42 % pour 250 µL. Si l’on considère les capacités obtenues après 60 cycles, on constate 
que celles pour 60 ; 100 et 150 µL sont similaires alors que celle pour 60 µL est nettement 
inférieure. Ainsi, 60 µL est insuffisant pour mouiller l’électrode. Une quantité d’électrolyte 
faible mais suffisante au mouillage de la cathode facilite la diffusion de l’oxygène dans la 
cathode. Au contraire, si l’électrolyte est en excès (250 µL), l’électrode est entièrement 
mouillée, ce qui restreint le transport de l’oxygène dans les pores car la solubilité et la diffusion 
de l’oxygène ne sont pas élevées dans l’électrolyte. Le statut idéal consiste en une électrode 
mouillée par l’électrolyte avec suffisamment de volume de pores libre pour la diffusion de 
l’oxygène. Pour notre cellule de test, l’optimum se situe à 100 µL. Ce volume offre un bon 
compromis entre tenue au cyclage et capacité initiale élevée, et a été utilisé pour le reste des 
expériences. Ces résultats révèlent que le volume d’électrolyte employé dans les batteries 




 Les électrolytes traditionnels à base de carbonates sont inadaptés pour une utilisation 
dans les batteries lithium/air. En effet, ceux-ci se décomposent lors de la décharge. Ce 
constat rend nécessaire l’étude d’électrolytes alternatifs pour ce type d’accumulateur. 
Afin de garantir la sécurité des batteries, le choix d’électrolytes à haut point d’ébullition 
tels que les liquides ioniques ou les éthers à longues chaines s’avère judicieux. 
 Les électrolytes organiques à base de carbonates ne pouvant être considérés, le 
TEGDME semble posséder les propriétés les plus prometteuses pour les réactions de 
l’oxygène en termes de viscosité, conductivité, solubilité, coefficient de diffusion. La 
stabilité du TEGDME en oxydation demeure néanmoins incertaine. 
 Les propriétés de l’oxygène dans les liquides ioniques sont très méconnues. Par 
chromatographie en phase gazeuse, la solubilité de l’oxygène dans ces milieux a pu être 
déterminée.  
 Pour les systèmes d’électrolyte étudiés, la réaction de réduction et d’évolution de 
l’oxygène est influencée par la température. Une hausse de température entraîne une 
augmentation de la densité de courant. 
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 Dans les liquides ioniques, on observe dès les premiers cycles de charge/décharge une 
rapide dégradation de la capacité due à la très haute viscosité de ces milieux, et ce 
malgré la température élevée (70°C). Ceci exclut la possibilité d’une utilisation des 
liquides ioniques purs dans les batteries lithium/air rechargeables. 
 Les performances de la batterie ne sont pas améliorées par l’ajout d’un solvant volatil de 
type DME dans l’électrolyte car celui-ci s’évapore progressivement lors du test, 
engendrant un desséchement de la cathode. 
 La quantité d’électrolyte employée a une grande influence sur les performances de la 
batterie. Le meilleur compromis entre tenue au cyclage et capacités élevées est obtenu 
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Chapitre IV : Etude de la cathode à air 
La cathode à air poreuse doit assurer une surface de contact électrode/électrolyte 
élevée et permettre le stockage des produits de réaction insolubles. La préparation de 
l’électrode à air vise à créer une structure poreuse ayant une conductivité suffisante. 
L’utilisation de nano-catalyseurs est requise pour augmenter les performances de la 
batterie en minimisant les surtensions de décharge et charge. Le collecteur de courant et la 
nature du carbone employé ont une grande influence sur les capacités de décharges 
obtenues. Une étude post mortem des électrodes permet de tirer des conclusions sur la 
nature des produits de réactions formés. 
IV.1. Préparation de l’électrode à air 
IV.1.1. Réalisation de l’électrode 
Les électrodes ont été réalisées à partir d’un mélange de matière active constitué de 
carbone et de catalyseur et d’un liant polymère en solution dans un solvant approprié. 
Dans le cadre de ce travail, le seul liant utilisé a été le polytétrafluoroéthylène (PTFE). Le 
PTFE utilisé, Teflon PTFE TE-3859 de DuPont, se présente sous forme d’une émulsion 
contenant 60 % en masse de PTFE en suspension dans de l’eau distillée. Cette solution a 
été diluée à 14 % de PTFE par ajout d’eau distillée pour permettre une meilleure 
dispersion du liant dans l’électrode. Les particules de PTFE, de 0,05 à 0,5 µm de diamètre, 
sont ainsi réparties de manière homogène dans la cathode. Le téflon possède une 
excellente résistance chimique et thermique ainsi qu’un coefficient de frottement 
extrêmement faible. Il est très couramment utilisé dans la formulation des électrodes pour 
piles à combustible. Le PTFE confère une bonne tenue mécanique à l’électrode et permet 
de réduire la résistance de contact entre la pâte active et le support. Les électrodes 
préparées sont composées de 5 % en masse de PTFE. 
Le carbone et le catalyseur sont pesés précisément pour déterminer le pourcentage de 
chacun des composants dans l’électrode. Cette matière active sèche est ensuite mélangée 
intimement par broyage dans un mortier en agate puis le solvant (mélange eau/éthanol) est 
ajouté progressivement jusqu’à obtention d’une pâte homogène de viscosité optimale. 
Cette pâte est mélangée à l’agitateur magnétique pendant une nuit. Puis la pâte est placée 
dans un bain à ultrasons rempli d’un mélange eau/glace. Une température basse est 
nécessaire pour éviter la formation d’agglomérats. La suspension de PTFE est ajoutée 
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goutte à goutte à la pâte et le mélange est laissé 45 min dans le bain à ultrasons pour 
assurer un mélange homogène du PTFE avec la matière active. 
La méthode de déposition de la couche active dépend de la nature du support. 
Pour la mousse de nickel, la pâte est déposée sur le support et raclée à une épaisseur de 
100 µm. Le support étant poreux, l’encre pénètre dans les pores du substrat. Des 
grammages situés entre 1,5 et 2 mg/cm
2
 ont été obtenus par cette méthode.  
Pour les supports en carbone tels que les « gas diffusion layer » (GDL), la déposition 
s’est faite avec un pistolet à air comprimé à 100 °C. Dans ce cas, l’encre était plus fluide 
pour éviter une obstruction de la buse du pistolet. Les électrodes ont été préparées à l’unité 
pour obtenir un grammage très précis et éviter les inhomogénéités. Les substrats de 
carbone ont été découpés en carrés de 2,5 sur 2,5 cm
2
 puis positionnés sur une plaque 
d’aluminium. Un masque a été préparé avec des ouvertures de 2,2 sur 2,2 cm2 et 
superposé sur les substrats. La plaque d’aluminium est posée sur une plaque chauffante 
sous aspiration et l’encre est pulvérisée à l’aide du pistolet. La température élevée permet 
une évaporation rapide du solvant et empêche la formation de fissures. Les deux méthodes 
sont explicitées sur le schéma de la Figure IV-1. 
 
Figure IV-1: Schéma des étapes de préparation de l’électrode à air avec les deux méthodes: (1) par râclage 
et (2) par vaporisation. 
L’électrode est enfin séchée sous air pendant 1 h à 130°C. On s’assure ensuite de la 
qualité de l’électrode : le dépôt ne doit pas s’effriter et aucune fissure ne doit être 
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observée. Après ce premier contrôle visuel, chaque électrode est observée au microscope 
pour vérifier son homogénéité et déceler d’éventuelles microfissures. 
IV.1.2. Influence du prétraitement de la matière active 
L’influence de la méthode de traitement de la matière active a été étudiée. Deux types 
d’électrodes ont été réalisés. La seule différence réside dans la préparation de la matière 
sèche : 
 Dans le premier cas, la poudre de carbone et le catalyseur ont été mélangés 
dans un mortier en agate. 
 Une autre électrode a été préparée en traitant le mélange carbone et catalyseur 
dans un broyeur à trois cylindres. 
Les autres étapes de la réalisation de l’électrode étaient identiques. En utilisant le 
broyeur, la taille des particules a été réduite à 30 µm par passages successifs entre les 
cylindres. 
La capacité de décharge en fonction du nombre de cycles est indiquée en Figure IV-3. 
Pour le test, la capacité a été limitée à 600 mAh/gélectrode. 
 
Figure IV-2: Comparaison de la tenue au cyclage des électrodes selon la méthode de prétraitement de la 
matière active. Substrat : GDL 35BA. Electrolyte : 0,7 M LiTFSI / TEGDME. 
La chute de capacité par rapport à la limite fixée (600 mAh/gélectrode) est observée dès le 
8
ème
 cycle pour l’électrode préparée avec le broyeur à cylindres. Pour l’électrode préparée 
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avec le mortier en agate, une diminution de capacité n’est visible qu’à partir du 20ème 
cycle. Ainsi le prétraitement de la matière active au broyeur à cylindres a une influence 
négative sur les performances de l’électrode. Il est probable qu’en réduisant la taille des 
particules, la structure de la matière active soit modifiée. 
IV.2. Le catalyseur 
IV.2.1. Catalyseurs à base de platine 
Le platine est un catalyseur fréquemment employé dans les piles à combustible [67]. Il 
favorise la réaction de réduction de l’oxygène. Néanmoins, le prix de ce métal est très 
élevé. Son activité a ici été évaluée dans les batteries lithium/air. 
Les cathodes ont été réalisées sur une mousse de nickel (collecteur de courant) avec 
deux sources de platine différentes : 
 Le premier type est constitué d’une poudre de platine commerciale obtenue chez 
Alfa Aesar : « Platinum, 40% on carbon black ». Cette poudre est notée C/Pt 40%. 
 Le deuxième type est réalisé par mélange de 60% de Ketjen Black EC600-JD avec 
40% de platine black de chez Alfa Aesar. Ce mélange, réalisé au mortier, est 
désigné par Pt/KB 40%. 
Les caractéristiques des cathodes à base de platine réalisées sont fournies dans le Tableau 
IV-1. Ces cathodes ont été fabriquées selon la technique de râclage détaillée dans le 
paragraphe IV.1.  
Tableau IV-1: Propriétés des cathodes à base de platine testées. 




(PC:DEC) – Pt/C 40% Pt/C 40% 1 M LiTFSI / PC:DEC 
(1:1) 
8,75 
TEGDME – Pt/C 40% Pt/C 40% 1 M LiTFSI / 
TEGDME 
8,77 
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On constate que pour le même procédé de fabrication, les grammages obtenus avec la 
poudre commerciale Pt/C 40 % sont trois fois plus élevés que pour le mélange Pt/KB 
40 %. Ceci est dû à des différences dans la morphologie des poudres. La cathode à base de 
poudre commerciale a été testée dans un électrolyte organique classique (PC:DEC) et dans 
le TEGDME.  
Le premier cycle de charge/décharge des électrodes est représenté en Figure IV-3. Les 
capacités sont limitées à 600 mAh/g. La capacité de la première décharge pour la poudre 
commerciale Pt/C 40 % est deux fois plus élevée dans le PC:DEC que dans le TEGDME, 
respectivement 136 contre 345 mAh/gélectrode. Néanmoins, sur la courbe de charge de la 
batterie testée avec l’électrolyte PC:DEC, on observe que la fin de charge est marquée par 
de fortes irrégularités de potentiel. Ceci est lié à une déposition de lithium inhomogène, 
entrainant la formation de dendrites et des court-circuits dans la cellule. La formation de 
dendrites de lithium est un problème récurrent avec l’utilisation d’électrolytes organiques 
traditionnels, comme il a déjà été mentionné dans le paragraphe III.1.1. En revanche, ce 
problème n’a jamais été observé dans le TEGDME. Il est probable que le TEGDME crée 
une couche de passivation sur le lithium ralentissant la formation de dendrites. La capacité 
de la première décharge pour l’électrode Pt/KB 40 % se situe autour de 360 mAh/gélectrode. 
Les différences de grammage des électrodes ne semblent pas influer sur la valeur des 
capacités. On note l’effet du platine sur le potentiel de charge qui reste faible, en dessous 




Figure IV-3: Comparaison du premier cycle des cathodes contenant 40% Pt à 0,1 mA/cm
2
, séparateur 
Whatman GF/C. Fenêtre de potentiel : 2V – 4,5V. 
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La capacité en fonction du nombre de cycles est indiquée en Figure IV-4. Suite à la 
formation de dendrites, la cellule employant le PC:DEC s’est arrêtée prématurément. La 
capacité de l’électrode Pt/C 40 % dans le TEGDME plafonne à 300 mAh/gélectrode avant de 
chuter au cycle 9. A l’exception du pic au cycle 7, les capacités de l’électrode Pt/KB 40 % 
sont moindre, autour de 125 mAh/gélectrode. 
Ces mesures laissent apparaitre que les performances des cathodes à base de platine 
sont limitées. À cela s’ajoute le prix onéreux du catalyseur. Ces raisons nous ont poussés à 
nous intéresser à des catalyseurs de type oxydes, tel que le dioxyde de manganèse.  
 
 
Figure IV-4: Capacité de décharge en fonction du nombre de cycles pour les électrodes contenant un 
catalyseur à base de platine. 
IV.2.2. Synthèse et caractérisation des catalyseurs à base de dioxyde de manganèse 
Différents types de dioxyde de manganèse (MnO2) ont été synthétisés afin d’étudier 
leur activité catalytique pour la réaction de réduction et d’oxydation de l’oxygène. 
Les nanomatériaux ont le potentiel d’accroître les performances des batteries. Les 
oxydes métalliques mésoporeux sont également souvent employés comme catalyseurs. Le 
dioxyde de manganèse présente l’avantage d’être un catalyseur abondant et bon marché, le 
prix étant un critère déterminant dans la fabrication des batteries. En outre, MnO2 s’est 
révélé être un catalyseur prometteur pour les batteries lithium/air, notamment sous sa 
forme gamma et alpha. C’est donc sur ces phases que s’est porté notre choix. Plusieurs 
types de MnO2 ont été synthétisés et leur performance a été analysée : 
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 α-MnO2, mesoporeux 
 α-MnO2, nanofils 
 γ-MnO2, nanofils 
 
Le dioxyde de manganèse α-MnO2 de structure mésoporeuse a été synthétisé à partir 
de tetraéthylèneglycol monométhyléther (TEGMME) en adaptant le protocole 
expérimental donné dans [68]. 10,2 g d’agent tensioactif Pluronic P123 est mélangé 
vigoureusement à 12,5 mL d’une solution de permanganate de sodium (NaMnO4) jusqu’à 
obtention d’une solution liquide claire. Puis 0,490 mL de TEGMME est ajouté et mélangé 
à la solution. Le mélange est placé dans un autoclave à 90°C pour 3 h. Le tensioactif est 
enlevé du produit obtenu par lavages successifs à l’eau distillée et la poudre obtenue est 
séchée à l’air libre. 
Les nanofils de α-MnO2 ont été synthétisés par voie hydrothermale en s’inspirant de 
la procédure décrite dans [69]. Le persulfate d’ammonium (NH4)2S2O8 a été utilisé comme 
agent oxydant et MnO2 a été obtenu par la réaction  
                                                (29) 
 
Les réactants ont été mélangés dans des proportions stœchiométriques (0,008 mol) à 
18 mL d’eau distillée à température ambiante jusqu’à ce que la solution devienne 
homogène (transparente). La solution est ensuite transférée dans un autoclave en acier 
inoxydable avec réceptacle en téflon d’une capacité de 45 mL. L’autoclave est maintenu à 
140°C pour 12 h. Après refroidissement, le produit de réaction est filtré, lavé 
successivement avec de l’eau distillée et de l’éthanol puis séché à l’air. 
La diffractométrie des rayons X du produit obtenu a confirmé que la phase α avait été 
synthétisée (Figure IV-5), les lignes verticales correspondant aux pics théoriques attendus 
pour cette phase.  




Figure IV-5: Diffractogramme de l’échantillon de α-MnO2. 
Sur les images de microscopie à balayage (MEB) présentée en Figure IV-6, on aperçoit la 
structure des nanofils. Ceux-ci sont assemblés en pelotes. 
   
Figure IV-6: Photos MEB des nanofils de α-MnO2.  
Les nanofils de γ-MnO2 sont obtenus de manière similaire aux nanofils de α-MnO2 
mais sans ajout de persulfate d’ammonium (agent oxydant) et avec une température de 
90°C pour le traitement hydrothermal. 
IV.2.3. Influence de la nature du catalyseur 
Les trois types de dioxyde de manganèse de phase et de structures différentes ont été 
comparés dans les mêmes conditions expérimentales : 
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 α-MnO2, mesoporeux 
 α-MnO2, nanofils 
 γ-MnO2, nanofils 
Les électrodes ont été préparées sur un support de mousse de nickel par la méthode de 
raclage décrite dans le paragraphe IV.1. Les capacités sont reportées ici par rapport à la 
masse de la couche active déposée (carbone + catalyseur + PTFE, noté « électrode ») et ne 
prennent pas en compte la masse du support de nickel. La Figure IV-7 représente le 1
er
 
cycle obtenu pour les trois catalyseurs mentionnés ci-dessus dans 0,7 M 
LiTFSI/TEGDME à température ambiante. Les électrodes avec les deux types de α-MnO2 
présentent des capacités de décharge initiales très similaires autour de 2800 mAh/gélectrode. 
La capacité du γ -MnO2 est quant à elle plus faible à 1250 mAh/gélectrode, laissant suggérer 
une activité réduite du γ -MnO2 vis-à-vis de la réaction de réduction et d’oxydation de 
l’oxygène. En outre, les potentiel de décharge et de charge sont nettement plus élevés dans 
le cas du γ -MnO2. Pour les deux types de α-MnO2, le potentiel de décharge est stable avec 
un plateau autour de 2,6 V. 
 
Figure IV-7: Influence du type de dioxyde de manganèse pour le 1
er
 cycle à 0,1 mA/cm
2
. Electrolyte : 0,7 M 
LiTFSI dans TEGDME. 
Néanmoins, les performances du premier cycle ne se retrouvent dans les cycles 
suivants, présentés en Figure IV-8, où il apparaît que la capacité avec le γ-MnO2 augmente 
lors des quatre premiers cycles pour atteindre un niveau supérieur à celle du α-MnO2 qui 
chute brutalement dès les premiers cycles. Pour les trois types de dioxyde de manganèse, 
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la capacité à partir au-delà de 10 cycles est faible et se situe autour de 100 mAh/gélectrode. 
Après 50 cycles, c’est le α-MnO2 sous forme de nanofils qui possède la plus grande 
capacité. De plus, sa capacité initiale était également la plus élevée. C’est donc ce 
catalyseur qui a été sélectionné pour le reste de l’étude. Les bonnes performances du α-







Figure IV-8: Influence du type de dioxyde de manganèse sur la capacité de décharge à 0,1 mA/cm
2
 (a) pour 
les 12 premiers cycles et (b) pour 50 cycles.  
La structure du α-MnO2 est formée de tunnels (2 x 2) de type hollandite et de tunnels 
(1 x 1). Il est probable que durant la décharge, les oxydes de lithium s’intercalent dans les 
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larges tunnels (2 x 2), stabilisant ainsi la structure et les tunnels (1 x 1) étroits restent 
vides. En effet, dans un autre contexte, la présence de molécules telle que H2O ou Li2O 
dans ces canaux (2 x 2) a déjà été reportée [70]. La structure du γ-MnO2 est également 
présentée en Figure IV-9 pour comparaison. Le γ-MnO2 contient des canaux (2 x 1) et 





Figure IV-9: Représentation de la structure cristallographique du (a) α-MnO2 et (b) γ-MnO2 [71]. 
Chaque type de catalyseur présentant une chute de capacité drastique (Figure IV-8), 
nous présumons que la mousse de nickel n’est pas un substrat adapté pour conférer à la 
batterie une bonne stabilité au niveau du cyclage. Cela peut s’expliquer par un mauvais 
contact entre la masse active et le conducteur métallique, les pores de la mousse de nickel 
étant de diamètres importants. Les photos MEB des électrodes étudiées, présentées en 
Figure IV-10, révèlent une mauvaise adhérence entre le nickel et la masse active et la 
présence de microfissures. La formation de fissures survient pendant l’étape de séchage de  
l’électrode. 










Figure IV-10: Images MEB d’une électrode préparée sur mousse de nickel. (a) Microfissures, 
Grossissement (×100) ; (b) Zone de contact mousse de nickel/masse active, Grossissement (×1000). 
Dans la partie suivante, l’influence de la nature du collecteur de courant sera étudiée. 
IV.2.4. Influence du pourcentage de catalyseur 
L’influence de la proportion de catalyseur dans l’électrode a été étudiée. Des 
électrodes ont été préparées avec des pourcentages de catalyseurs variant de 0 à 60 % en 
masse. La capacité a été limitée à 600 mAh/g pour ce test. Une rapide chute de capacité 
est observée au 22
ème
 cycle pour l’électrode de carbone pur. La baisse de capacité 
n’intervient qu’après 27 cycles pour l’électrode avec 15 % de catalyseur, et 30 cycles pour 
l’électrode à 60 %. Lors des 30 cycles, aucune chute de capacité n’est enregistrée pour les 
électrodes possédant 30 et 45 % de catalyseur. On se situe donc ici dans une fourchette 
optimale. Le carbone assure une bonne conductivité de l’électrode et fournit la porosité 
nécessaire à la diffusion de l’oxygène et à l’intercalation des oxydes de lithium. Le 
catalyseur lui favorise la réaction de réduction et d’oxydation de l’oxygène mais de 
possède pas de surface spécifique importante. Il y a donc un compris à trouver entre ces 
deux actions. Pour la suite de l’étude, le pourcentage en catalyseur a été fixé à 45 %. 




Figure IV-11: Influence du pourcentage de catalyseur (α-MnO2) dans l’électrode. 0,1 mA/cm
2
. 
IV.3. Influence du collecteur de courant 
IV.3.1. Les types de collecteurs de courant étudiés 
La partie précédente a révélé que la mousse de nickel n’était vraisemblablement pas un 
substrat optimal pour la préparation de l’électrode à air car la rétention de capacité est très 
faible, indépendamment du catalyseur employé. D’autres substrats à base de carbone ont 
donc été étudiés pour comparaison et sont répertoriés dans Tableau IV-2.  
Tableau IV-2: Principales caractéristiques des collecteurs de courant à base de carbone étudiés. 














Tissus de C 
ACC 5092 550 135 - 
ACC 507-20 430 90 - 
GDL 
24 BA 190 54 60 
25 BA 190 40 210 
35 BA 300 54 170 
 
On peut les diviser les substrats en deux catégories. 
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Les tissus de carbone, gracieusement fournis par Kynol Europa GmbH, sont des carbones 
activés à surface spécifique élevée.  
Les gas diffusion layer (GDL), fournis par SGL Carbon GmbH, sont des substrats 
hydrophobes. Ils contiennent 5 % en masse de PTFE et sont couramment employés pour 
l’élaboration des électrodes de piles à combustible. 
IV.3.2. Comparaison 
Les différents collecteurs de courant ont été comparés en limitant la capacité à 
600 mAh/gmasse active (carbone + catalyseur + PTFE). Figure IV-12 montre que 
contrairement aux GDL, aucune chute de capacité n’est observée pour les tissus de 
carbone sur les 50 premiers cycles. On note de légères différences concernant les trois 
types de GDL, celle présentant les meilleurs résultats en termes de stabilité étant la GDL 
24BA. La perméabilité à l’air ne semble pas jouer un rôle important. La densité était 
similaire pour les trois GDL. La chute de capacité intervient plus tard pour une épaisseur 
de GDL plus élevée (GDL 35BA). On suppose qu’une épaisseur plus importante induit un 
meilleur mouillage de l’électrode. En effet, le substrat, qui est hydrophobe, possède plus 
de canaux pour la diffusion de l’oxygène. Les électrodes préparées avec les trois GDL 
donnent des résultats similaires avec un léger avantage pour la GDL 35BA, pour laquelle 
la tenue en cyclage est la plus longue. 
 
Figure IV-12: Comparaison de l’influence du type de collecteur de courant sur la capacité de décharge 
d’une cellule Li/O2 à 0,1 mA/cm
2
. 
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IV.4. Influence du carbone 
IV.4.1. Influence du grammage de l’électrode 
Des électrodes avec des grammages de 0,90 mg/cm
2
 et 1,46 mg/cm
2
 ont été réalisées 
afin d’étudier l’influence du grammage sur la capacité et la tenue en cyclage. La Figure 
IV-13 montre les capacités obtenues pour ces deux électrodes sur les 20 premiers cycles. 
L’électrode de 1,46 mg/cm2 présente une capacité initiale deux fois plus faible que celle à 
0,90 mg/cm
2. Néanmoins, avec un grammage plus élevé de l’électrode, la capacité tend à 
se dégrader moins rapidement. 
 
Figure IV-13: Influence du grammage de l’électrode sur la capacité de décharge d’une cellule Li/O2 à 
0,1 mA/cm
2
. Electrolyte : 100 µL de 0,7 M LiTFSI dans TEGDME. Cathode : Carbone + 30 % α-MnO2 + 
5 % PTFE. 
IV.4.2. Type de carbone 
La chute brutale de capacité, passé un certain nombre de cycles, semble être un 
problème récurrent des batteries lithium/air. Il a été envisagé que la nature du carbone 
utilisé pour l’électrode pourrait en être la cause. En effet, il a été reporté que la nature du 
carbone influence la capacité de décharge des cellules Li/O2, les capacités les plus élevées 
ayant été observées avec le Ketjen black EC600JD [72]. C’est pourquoi, ce carbone avait 
été choisi en premier lieu pour réaliser les électrodes. Néanmoins, peu d’informations sont 
disponibles pour ce carbone quant à la tenue au cyclage. En comparaison, des cathodes ont 
été réalisées en utilisant le carbone Super P Li, qui présente une surface spécifique très 
faible. Tableau IV-3 résume les principales caractéristiques des deux matériaux carbonés 
testés. 
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Tableau IV-3: Principales caractéristiques des deux matériaux carbonés utilisés [73–75]. 












1400 2,68 35-40 
Super P Li 62 0,32 40 
 
Les résultats des capacités de décharge pour les 20 premiers cycles sont présentés en 
Figure IV-14. Ce graphe semble corroborer notre hypothèse. Les capacités de décharge 
initiales pour le Ketjen black sont légèrement plus élevées que celles pour le Super P Li. 
Alors que l’allure de la capacité de décharge des deux électrodes est similaire pour les 4 
premiers cycles, on observe une chute brutale de la capacité pour le Ketjen black 
EC600JD à partir du 5
ème
 cycle. Cette chute rapide n’apparaît pas dans le cas de 
l’électrode préparée avec le Super P Li mais la capacité diminue progressivement. Malgré 
des capacités initiales plus élevées pour le Ketjen black, le Super P Li favorise une bonne 
tenue au cyclage de l’électrode. Ainsi, les performances des cellules Li/O2 ne sont pas 
améliorées par des surfaces spécifiques élevées, le carbone Super P Li ayant une surface 




Figure IV-14: Comparaison de l’influence du type de carbone sur la capacité de décharge d’une cellule 
Li/O2 à 0,1 mA/cm
2
. Electrolyte : 100 µL de 0,7 M LiTFSI dans TEGDME. Cathode : Carbone + 30 % α-
MnO2 + 5 % PTFE. 
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Comme il a été précédemment montré qu’un excès d’électrolyte améliorait la tenue au 
cyclage, une électrode contenant du Super P Li comme source de carbone a été testée avec 
250 µL d’électrolyte. Les résultats sont montrés en Figure IV-15. La capacité initiale est 
de 1145 mAh/gélectrode contre 5550 mAh/gélectrode pour 100 µL d’électrolyte. Elle diminue 
légèrement puis réaugmente à 1285 mAh/gélectrode au cycle 11 avant de diminuer 
constamment. Il est possible que le catalyseur n’atteigne son maximum d’activité qu’après 
quelqes cycles, ce qui expliquerait cette légère augmentation de la capacité. Après 90 
cycles, la capacité possède encore 74 % de sa valeur initiale. La cathode préparée avec 
Super P Li présente donc des performances très intéressantes. 
 
Figure IV-15: Performance de cyclage d’une électrode préparée avec du Super P Li, 0,1 mA/cm2. 
Electrolyte : 250 µL de 0,7 M LiTFSI dans TEGDME. Cathode : Super P + 30 % α-MnO2 + 5 % PTFE. 
IV.5. Etude des produits de réaction 
Une électrode a été analysée par microscopie électronique à balayage (MEB) associée 
à la microanalyse par Energie Dispersive de rayons X (EDX) avant et après décharge. La 
représentation de la répartition des atomes de carbone et d’oxygène sous forme de points 
colorés sur l’image MEB et les résultats EDX sont donnés en Figure IV-16. Les mesures 
EDX fournissent le spectre de répartition des éléments. Il est important de noter que le 
lithium ne peut être analysé par cette méthode. Dans les deux électrodes, on note une 
proportion de cuivre à hauteur de 3 - 4 %. Le pic de cuivre ne doit pas être relevé car il 
provient du support de l’échantillon, constitué de cuivre. Les mesures EDX montrent que 
la proportion en oxygène de la cathode augmente sensiblement après la décharge. Elle 
passe de 2 à 33 %. Ceci indique la formation de produits de réaction insolubles contenant 
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de l’oxygène dans la cathode. La concentration en carbone qui est de 90 % avant décharge 
chute à 60 % après décharge. Les données quantitatives sont indicatives et peuvent être 
entachées d’erreur. En effet, l’électrode étant poreuse, les phénomènes d’adsorption sont 
plus complexes que pour un échantillon plan. Les éléments oxygène et carbone ont été 
représentés pour l’échantillon étudié afin d’en étudier la dispersion. Avant décharge, 
l’oxygène est présent sous forme de quelques particules disséminées inégalement sur 
l’échantillon. Il est possible que ces particules correspondent à des impuretés provenant de 
la manipulation dans la boîte à gants. L’image MEB après décharge montre la présence 
d’oxygène en grande quantité et indique une répartition homogène de l’oxygène pour 







Figure IV-16: Analyse MEB-EDX d’une électrode tissée avant décharge (a) et après décharge (b). Les 
répartitions en oxygène et en carbone sont respectivement indiquées en vert et rouge. 
Pour caractériser la nature des produits de réaction formés lors de la décharge, des 
électrodes ont également été analysées par diffraction des rayons X (DRX). Pour cela, la 
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cellule a été déchargée jusqu’à 2 V puis désassemblée dans la boîte à gants sous 
atmosphère inerte. La cathode a été rincée trois fois dans une solution de carbonate de 
diméthyle afin de dissoudre le sel de lithium puis séchée à 80°C sous vide pendant la nuit. 
Les produits de réactions attendus étant insolubles dans les électrolytes non-aqueux, cette 
étape ne risque pas de conduire à l’élimination des substances formées au cours de la 
décharge. L’électrode est ensuite placée dans un porte-échantillon hermétique afin d’éviter 
toute réaction parasite au contact avec l’air. Les résultats de la mesure DRX après la 





Figure IV-17: Comparaison des diffractogrammes d’une électrode (a) après la première décharge et (b) 
après 50 décharges jusqu’à 2 V. 
Sur le diffractogramme de l’électrode de référence (avant test), on aperçoit les pics 
caractéristiques du dioxyde de manganèse et du carbone. Sur l’électrode après la première 
décharge jusqu’à 2 V, de nouveaux pics apparaissent. Ceux-ci sont attribués à la présence 
de peroxyde de lithium Li2O2 dans l’électrode, produit insoluble formé au cours de la 
décharge. Dans les électrolytes à base de carbonates, des pics correspondant au carbonate 
de lithium ont été observés après décharge, ce qui n’est pas le cas ici avec l’utilisation du 
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TEGDME. Cet électrolyte semble donc être stable en décharge. Le diffractogramme d’une 
électrode après 50 cycles est représenté en Figure IV-17 (b) pour comparaison. 
IV.6. Conclusion 
 Les électrodes à air peuvent être préparées par raclage ou par vaporisation selon la 
nature du support utilisé. Pour les supports à base de mousse de nickel, le raclage 
est plus adapté alors que pour les substrats carbonés, la vaporisation s’avère être la 
méthode de choix. 
 La présence d’un catalyseur dans la cathode permet d’améliorer la capacité et la 
tenue en cyclage des cellules lithium/air. Parmi le large spectre des catalyseurs, les 
métaux nobles et les catalyseurs à base d’oxydes métalliques ont retenu l’attention. 
Les performances obtenues avec le platine étant limitées, ce catalyseur onéreux a 
été abandonné au profit du dioxyde de manganèse. 
 Le dioxyde de manganèse sous différentes phases et structures a été étudié. Les 
nanofils de dioxyde de manganèse α-MnO2 présentent une structure 
particulièrement adaptée à l’intercalation des oxydes de lithium et conduit à de 
meilleures performances que le α-MnO2 mésoporeux ou le γ-MnO2. 
 Le substrat employé pour la réalisation de l’électrode influence les performances 
de la cellule. Les substrats à base de fibres de carbone permettent l’obtention de 
capacités plus élevées que les couches de diffusions (GDL). Par ailleurs, 
l’utilisation de Super P Li comme carbone dans l’électrode permet d’enrayer la 
chute brutale de capacité observée dès les premiers cycles avec le Ketjen black 
EC600JD. 
 L’analyse de l’électrode après la première décharge permet d’obtenir des 
informations sur les produits de réaction. Les mesures MEB-EDX indiquent la 
formation de produits insolubles contenant de l’oxygène dans la structure poreuse 
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Chapitre V : Etude du mécanisme réactionnel pour le TEGDME 
Le mécanisme de la réaction de réduction et d’oxydation de l’oxygène a été étudié dans 
l’électrolyte 0,7 M LiTFSI / TEGDME. Les paramètres entrainant une irréversibilité peuvent 
être mis en évidence par voltammétrie cyclique et spectroscopie d’impédance. L’utilisation d’un 
montage spécifique couplé à la spectroscopie de masse permet en outre l’enregistrement in situ 
des produits de réactions volatils. 
V.1. Tests électrochimiques 
V.1.1. Voltammétrie cyclique 
La Figure V-1 présente les premiers cycles d’une voltammétrie cyclique d’une cellule 
lithium/air entre 2 et 4,5 V. Lors du premier cycle, on observe 2 pics de réduction à 2,51 et 
2,21 V vs. Li/Li
+
 qui pourraient correspondre à la formation de Li2O2 et Li2O respectivement. 
Un large pic est présent en oxydation à partir de 3,0 V. Les courants obtenus lors du second 
cycle sont nettement inférieurs à ceux du premier cycle, indiquant l’irréversibilité de la réaction 
sur cette fenêtre de potentiel. Sur le dernier cycle enregistré (cycle 6), les 2 pics de réduction ne 
sont plus distincts. Le courant du pic d’oxydation diminue également au cours du cyclage et sur 
le cycle 6, il n’est plus visible.  
 
Figure V-1: Voltammétries cycliques d’une cellule à 3 électrodes dans 0,7 M LiTFSI dans TEGDME entre 2 et 
4,5 V. Vitesse de balayage: 20 µV/s. 
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La fenêtre de potentiel a été réduite pour étudier l’effet sur l’oxydation (Figure V-2). Le 
potentiel est balayé de 2,42 V à 3,6 V. Sur cette fenêtre de potentiel, on distingue 2 pics de 
réduction et 2 pics d’oxydation. Ces pics ne sont pas nettement définis mais se superposent. Le 
courant du premier pic de réduction à 2,60 V est très élevé lors du premier cycle et diminue pour 
les cycles suivants. Sur le cycle 6, il n’est plus visible. Le second pic de réduction à 2,53 V 
diminue plus faiblement. Un pic d’oxydation lui est associé à 3,13 V. Alors que pour la plus 
large fenêtre de potentiel, on n’observait plus de courant d’oxydation au cycle 6, on note ici 
encore la présence d’un pic d’oxydation bien défini. La réduction de la fenêtre de potentiel a 
donc une influence sur le courant d’oxydation et permet d’obtenir une meilleure réversibilité de 
la réduction. Le second pic d’oxydation à 3,36 V présent lors des premiers cycles est lui lié au 
premier pic de réduction. 
 
Figure V-2: Voltammétries cycliques d’une cellule à 3 électrodes dans 0,7 M LiTFSI dans TEGDME entre 2,42 et 
3,6 V vs. Li/Li
+
. Vitesse de balayage: 20 µV/s. 
V.1.2. Spectroscopie d’impédance 
La spectroscopie d’impédance permet d’étudier les changements se déroulant à l’interface 
cathode/électrolyte et d’obtenir des informations sur les mécanismes engendrant la diminution 
de capacité au cours du cyclage. Elle a été employée sur une cellule à 3 électrodes pour isoler le 
comportement de la cathode à air. 
Une cellule Li/O2 à deux électrodes combine les propriétés d’interface de l’électrode 
métallique de lithium à celle de l’électrode à air. Ainsi, son spectre d’impédance ne reflète pas 
exactement l’impédance de l’interface cathode à air/électrolyte. Pour mesurer exactement 
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l’évolution de l’interface d’une électrode au cours du cyclage, des mesures d’impédance à 3 
électrodes sont nécessaires [76]. Les effets de la cathode et de l’anode (lithium) ne peuvent être 
correctement dissociés que lorsque le placement de l’électrode de référence n’engendre aucun 
gradient de diffusion entre la contre-électrode et l’électrode de travail et que les flux de courant 
sont homogènes [77]. La Figure V-3 illustre les différences de spectre d’impédance pour une 
cellule à 2 électrodes et une cellule à 3 électrodes. Les spectres de la cathode et du lithium ont 
été mesurées dans une cellule à 3 électrodes. Pour comparaison, le diagramme de Nyquist de la 
cellule Li/O2 à 2 électrodes est représenté. On peut constater que la somme des spectres 
d’impédance de la cathode et de l’anode (courbe en pointillé) est très similaire au spectre 
d’impédance de la cellule Li/O2 entière (2 électrodes) malgré la légère déviation à hautes 
fréquences. Ceci prouve la validité de la cellule à 3 électrodes utilisée pour les mesures 
d’impédance. Le spectre du lithium présente 3 demi-cercles distincts. Le second demi-cercle à 
haute fréquence correspond à l’impédance du film de passivation sur le lithium métal, le demi-
cercle à moyenne fréquence est lié à la résistance de transfert de charge.  
 
Figure V-3: Comparaison des spectres d’impédance pour une cellule Li/O2 à deux électrodes et à trois électrodes. 
Tous les spectres d’impédance présentent un demi-cercle déformé à hautes fréquences, un 
demi-cercle à moyennes fréquences et une partie quasi-linéaire à très faibles fréquences. 
L’interception avec l’axe réel à hautes fréquences correspond à la résistance de l’électrolyte et 
des contacts. Le demi-cercle à très hautes fréquences est attribué à la résistance ohmique lié à la 
résistance de l’électrolyte au sein du matériau d’électrode, la réduction d’espèces de l’électrolyte 
et la déposition cathodique ainsi que la formation de produits de décharge à l’interface cathode à 
air/électrolyte. Cette résistance comprend également la résistance électronique intrinsèque des 
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matériaux d’électrode et la résistance de contact des particules de carbone. Le demi-cercle à 
moyennes fréquences correspond à la combinaison de la résistance de transfert de charge liée à 
un transfert limité des ions lithium couplée avec la capacité double couche de la cathode 
poreuse. La partie quasi-linéaire à basses fréquences indique un contrôle en diffusion, due à la 
diffusion de l’oxygène dans les pores. La valeur des résistances dépend fortement de la porosité 
de l’électrode à air.  
La spectroscopie d’impédance électrochimique a été utilisée pour étudier la cinétique 
d’intercalation des oxydes de lithium dans la structure poreuse de la cathode. Les valeurs de 
différents paramètres cinétiques telles que la résistance de l’électrolyte ou la résistance de 
transfert de charge ont pu être obtenus par l’analyse. La Figure V-4 montre les résultats de 
spectroscopie l’impédance de la cathode à air obtenus pour la première décharge et la première 
charge. Les points où ont été réalisées les mesures d’impédances sont indiquées. 
  
  
Figure V-4: Profils de décharge/charge et graphes d’impédance 3D d’une électrode à air pour la première 
décharge (en haut) et la première charge (en bas). 
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Plusieurs circuits équivalents ont été proposés dans la littérature pour décrire le 
comportement d’électrodes poreuses [78–84]. En général, le choix du circuit équivalent n’est 
pas justifié. C’est pourquoi, il apparaît important de comparer différents circuits équivalents 
envisageables.  
(a) Circuit équivalent 1  
 
(b) Circuit équivalent 2  
 
(c) Circuit équivalent 3  
 
Figure V-5 : Comparaison de la modélisation par trois circuits équivalents du diagramme de Nyquist obtenu à 
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Généralement, les interfaces électrodes poreuses/électrolytes sont modélisées par des circuits 
équivalents comprenant des séries de circuits R//C ou R//CPE, éventuellement en association 
avec une impédance de Warburg W transcrivant les phénomènes de diffusions. Les trois circuits 
équivalents envisagés ici sont indiqués en Figure V-5.  
Les paramètres obtenus avec chaque circuit équivalent ainsi que l’erreur quadratique 
moyenne sont indiqués dans le Tableau V-1. Pour certains paramètres, le logiciel n’a pas fourni 
de valeurs d’erreur. Les valeurs d’erreur sont juste données à titre indicatif, elles sont très 
variables, celles-ci sont parfois supérieures à 100% malgré une très bonne approximation de la 
courbe. En réalité, l’erreur calculée par le logiciel n’est pas représentative pour les systèmes 
complexes et il ne faut pas s’y fier. C’est pourquoi la valeur de χ2 est également donnée. χ2 
représente la racine carrée du quotient de la somme des carrées des erreurs sur le module de 
l’impédance. Plus χ2 est faible, plus le modèle utilisé pour approximer les valeurs 
expérimentales est fiable. Le remplacement des résistances R (circuit équivalent 1) par des CPE 
(circuit équivalent 2) permet de minimiser χ2. L’emploi d’un CPE (Constant phase element) 
traduit les phénomènes capacitifs non idéaux liés à l’hétérogénéité de la surface de l’électrode 
(rugosité, porosité). Dans le circuit 3, une impédance de Warburg W a été ajoutée, celle-ci est 
fréquemment employée pour traduire les phénomènes de diffusion à l’électrode. Cependant, 
dans notre cas, l’ajout de l’impédance de Warburg n’a pas amélioré l’approximation de la 
courbe. Le circuit équivalent 2 est celui qui présente l’erreur quadratique la plus faible avec le 
circuit 3. Pour diminuer le nombre de paramètres et simplifier le modèle, le circuit équivalent 2 
a été choisi pour approximer les courbes d’impédance. 
Tableau V-1: Valeur et pourcentage d’erreur des paramètres obtenus pour les trois circuits équivalent testés. 
 Rel/Ω R1/Ω C1 ou CPE1/F W/ Ω R2/ Ω C2 ou CPE2/F χ
2
 
(1) Rel + R1//C1 + R2//C2 
 0,37 ± 57% 
 
31,08 ± 1,6% 0,28×10
-3
 ± 6,5% -- 69,12 ± 2,2% 0,11 ± 3,1% 1,481 
(2) Rel + R1//CPE1 + R2//CPE2 
 0,34 ± 70% 
 
31,92 ± 3,8% 0,59×10
-3
 ± 39%  -- 176,2 ± 32% 0,081 ± 9,8% 0,08105 
(3) Rel + R1//(CPE1+W) + R2//CPE2 
 0,3173 31,72 ± 11,3% 0,58×10
-3
 11,7 128,4 ± 18% 0,088 0,08105 
 
Les produits de décharge sont des oxydes de lithium solides non-conducteurs, cela peut 
influencer la résistance de transfert de charge dans l’électrode et favoriser la formation de 
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couches isolantes. L’évolution de la résistance de l’électrolyte, des résistances R1 et R2 
déterminée par modélisation au cours de la décharge et de la charge est présentée en Figure V-6. 
La résistance de transfert de charge Rct, qui correspond à R2 dans notre modèle a été déterminée 
avec le circuit équivalent 2. La résistance de l’électrolyte Rel est lue directement sur la courbe à 
hautes fréquences à l’intersection avec l’axe réel. Durant la décharge et la charge de la cellule, la 
résistance de l’électrolyte (Rel) ne semble pas être affectée. Elle reste à peu près constante, ce 
qui indique que la viscosité de l’électrolyte ne change pas. Ce résultat tend à  indiquer l’absence 
de produits de réaction dissous dans l’électrolyte. 
L’augmentation de la résistance de transfert de charge (R2) avec le nombre de cycles est due 
à la formation de produits de réaction peu conducteurs qui bloquent les pores de la cathode, 
empêchant le transfert des ions lithium et le transfert de charge dans le carbone. La valeur de R2 
pour la charge est difficilement déterminable de par la forme du graphe de Nyquist. 
  



















Figure V-6 : Résistance de l’électrolyte Rel,  résistances R1 et R2 durant la première décharge (a-d) et charge (e-h). 
Etude du mécanisme réactionnel pour le TEGDME 
100 
 
V.2. Spectroscopie de masse 
V.2.1. Calibration 
Pour quantifier un produit de réaction, il est nécessaire d’effectuer une calibration. Lors de la 
charge de la cellule, de l’oxygène et éventuellement du dioxyde de carbone sont attendus 
comme produits de réaction. Le spectromètre de masse a donc été calibré pour le dioxyde de 
carbone (m/z 22) et l’oxygène (m/z 32). La calibration du dioxyde de carbone pourrait 
également être effectuée avec la masse 44 (CO2
+). Il s’agit du pic principal de la molécule. 
Néanmoins, des fragments d’autres molécules peuvent se superposer à la masse 44. La masse 22 
(CO2
2+
), en revanche, est spécifique au dioxyde de carbone. Pour la calibration, des gaz de 
concentration connue, déjà présents au laboratoire, ont été utilisés. La calibration de l’oxygène a 
été réalisée avec deux standards de concentration 2 % et 10 % dans l’argon. Celle du dioxyde de 
carbone a été réalisée avec deux standards de concentration 0,8 % et 9 %. La constante de 
calibration est donnée par la relation suivante : 
    
               
               
                 (30) 
     
                
                
                 (31) 
 
Le courant ionique variant d’un jour à l’autre, la concentration en gaz est normée par rapport 
au signal de l’argon (à 100 %) et est obtenue par : 
    
   
   
     (32) 
     
    
   
      (33) 
Tableau V-2: Constante de calibration du spectromètre de masse pour l’oxygène et le dioxyde de carbone. 
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V.2.2. Etude des produits de décomposition thermique du TEGDME 
Pour avoir des indices sur la nature des produits de décomposition possibles du TEGDME 
lors de réactions électrochimiques, l’électrolyte pur a été chauffé à différentes températures en 
système fermé sous oxygène. Pour la conduite des expériences, des flacons étanches ont été 
remplis de TEGDME sous argon dans la boîte à gants. Puis la phase gazeuse d’argon du flacon a 
été remplacée par de l’oxygène. Les produits de décomposition thermique du TEGDME sous 
oxygène ont été étudiés en tempérant des échantillons de TEGDME à 50°C ; 100°C ; 150°C et 
200°C jusqu’à atteinte de l’équilibre. A chaque température, un scan de l’atmosphère a été 
mesuré par spectroscopie de masse en introduisant directement une seringue par le septum de 














Figure V-7 : Scan du TEGDME sous atmosphère d’oxygène à différentes températures mesuré par spectroscopie 
de masse : (a) 25°C ; (b) 50°C ; (c) 100°C ; (d) 150°C et (e) 200°C. 
A 25 et 50°C, les scans du TEGDME sont semblables. La décomposition de l’électrolyte est 
visible à partir de 100°C, en effet des fragments aux masses plus élevées (m/z > 45) 
apparaissent. Cette décomposition s’accentue à des températures plus élevées comme en 
témoigne l’augmentation du courant ionique des différents fragments. L’identification détaillée 
des spectres permet l’identification de possibles produits de décomposition. Ceux-ci sont listés 
dans le Tableau V-3. 
Etude du mécanisme réactionnel pour le TEGDME 
103 
 
Tableau V-3: Produits possibles de la décomposition thermique du TEGDME. 







50 44 ; 28 ; 16 ; 12 ; 22 
1,4-Dioxane 
 
150 ; 200 28 ; 88 ; 29 ; 58 ; 31 
Méthoxyéthane 
 
100 ; 150 ; 200 45 ; 29 ; 60 ; 15 ; 27 
Méthoxyéthène 
 
100 ; 150 ; 200 15 ; 58 ; 43 ; 28 ; 29 
Diméthoxyéthane 
 
150 ; 200 45 ; 29 ; 60 ; 58 ; 90 
Glyoxal 
 
100 ; 150 ; 200 29 ; 31 ; 30 ; 58 ; 28 
V.2.3. Etude des substances formées au cours de la décharge 
Afin d’étudier les substances formées au cours de la décharge, une cellule lithium/air a été 
déchargée sous un flux d’oxygène et les produits de réactions ont été enregistrés par mesures de 
spectroscopie de masse in situ. Pendant cette expérience, aucune production de gaz n’est 
détectée. Ce résultat laisse suggérer que la réaction de décharge dans le TEGDME est stable. 
Néanmoins, ceci pourrait être dû à un phénomène de dilution, les échelles de temps des mesures 
de charge/décharge étant importantes (plusieurs dizaines d’heures). Les produits de réactions 
formés se trouveraient ainsi en dessous de la limite de détection. Pour confirmer cette 
hypothèse, la cellule a été déchargée dans une atmosphère d’oxygène, robinets fermés. A l’issue 
de la charge, les gaz émanant de la cellule ont été mesurés et un scan de l’atmosphère a été 
réalisé. En travaillant ainsi en système fermé, les informations ne sont certes pas obtenues en 
temps réel mais l’atmosphère de la cellule peut s’enrichir en éventuels produits de réactions 
formés, permettant la détection de ces derniers. Les résultats du scan après la première décharge 
sont montrés en Figure V-9. Il s’agit ici d’une mesure qualitative permettant de déceler la 
présence d’éventuels composés organiques par l’enregistrement de l’ensemble des rapports m/z 
à un moment donné. Sur le scan, on note la présence de pics pour les masses m/z 58 et m/z 56. 
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Ces pics peuvent être attribués à la présence d’une faible quantité de glyoxal. Du glyoxal peut 
être formé par décomposition du TEGDME lors de la décharge. En revanche, après la 2
ème
 
décharge (Figure V-9), seules des traces de CO2 sont visibles (m/z 22).  
 
Figure V-8: Scan de l’atmosphère d’une cellule lithium/air après la 1ère décharge. 
 
Figure V-9: Scan de l’atmosphère d’une cellule lithium/air après 2ème décharge. 
V.2.4. Etude des substances formées au cours de la charge 
Des mesures de spectroscopie de masse in situ ont été réalisées afin de détecter les produits 
volatils formés lors de la charge d’une cellule lithium-air. La Figure V-10 montre les résultats 
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obtenus lors de la première charge avec une électrode sans catalyseur. Deux masses spécifiques 
sont représentées en fonction du temps, pour l’oxygène (m/z 32) et le dioxyde de carbone (m/z 
22). Le potentiel de charge est également indiqué. Lorsque le potentiel atteint 3,1 V vs. Li/Li
+
, 
on observe une rapide augmentation de la composition en O2. Cette libération d’oxygène 
provient de la décomposition de Li2O2, formé au cours de la décharge. Suite à ce pic, la 
concentration en oxygène se stabilise autour de 0,05 % puis diminue brutalement lorsque le 
potentiel atteint 3,67 V. Cette chute de la concentration en O2 s’accompagne d’une 
augmentation de la concentration en CO2. Cette production de CO2 est probablement due à la 
décomposition de l’électrolyte à hauts potentiels. Il s’agit d’une décomposition en deux étapes 
car on distingue 2 pics de CO2. On note également la présence d’un faible pic de CO2 au début 
de la charge, autour de 3,3 V. 
 
Figure V-10: Variation de la composition de la phase gazeuse et du potentiel durant la première charge d‘une 
électrode sans catalyseur (type ACC 5092) dans 0,7 M LiTFSI dans TEGDME. 
Pour mettre en lumière l’effet du catalyseur sur la réaction, les substances formées lors de la 
charge ont également été étudiées avec une électrode contenant un catalyseur (30 % α-MnO2). 
La composition de la phase gazeuse lors de la première charge est présentée en Figure V-11. 
L’allure de la courbe de concentration en oxygène est semblable à celle sans catalyseur. La 
concentration en oxygène est néanmoins plus élevée en présence de α-MnO2 avec un maximum 
de 0,11 % contre 0,079 % pour l’électrode sans catalyseur. Après une rapide augmentation de la 
concentration en O2 ; celle-ci diminue progressivement. Avec catalyseur, on observe un pic 
d’oxygène à la fin de la charge qui est plus prononcé que dans le cas où il n’y a pas de 
catalyseur. L’allure des courbes de concentration en CO2 est modifiée par la présence d’un 
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catalyseur. A partir de 3,83 V vs. Li/Li
+
, du CO2 est produit et 3 pics sont alors visibles, alors 
que seulement 2 pics étaient observés pour l’électrode sans catalyseur. Ceci indique que le 
processus de décomposition de l’électrolyte fait intervenir des réactions différentes. La 
production de dioxyde de carbone intervient à des potentiels légèrement plus élevés : 3,83 V 
contre 3,67 V pour l’électrode sans catalyseur. Le pic de CO2 présent précédemment en début de 
charge est ici absent. Néanmoins, une réaction chimique a également lieu au même potentiel 
comme en atteste l’augmentation des masses m/z 15 ; 29 ; 42 ; 43 ; 45 et 58. Ces pics pourraient 
correspondre à la formation de méthoxyéthène, fragment de l’électrolyte. 
 
Figure V-11: Variation de la concentration en oxygène (m/z 32) et en dioxyde de carbone (m/z 22) et du potentiel 
durant la première charge d‘une électrode sans et avec catalyseur (α-MnO2) dans 0,7 M LiTFSI dans TEGDME. 
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L’évolution de la composition de la phase gazeuse a été suivie pour les trois premiers cycles 
de la cellule avec l’électrode contenant un catalyseur. Lorsque l’on cycle la batterie, la durée de 
la charge diminue pour les cycles 2 et 3, indiquant une baisse de capacité. L’allure de la 
concentration en O2 est la même pour les 3 cycles. La concentration la plus élevée est observée 
en début de charge autour de 3,1 V. On observe un pic de la concentration en O2 en fin de 
charge. La formation de CO2 débute à des potentiels plus élevés lorsque le nombre de cycles 
augmente. La quantité de CO2 produite augmente avec le cyclage, ce qui indique une 
décomposition accrue de l’électrolyte. 
 
Figure V-12: Variation de la concentration en oxygène (m/z 32) et en dioxyde de carbone (m/z 22) et du potentiel 
durant la première charge d‘une électrode avec catalyseur (α-MnO2) dans 0,7 M LiTFSI dans TEGDME. 
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Les résultats d’intégration des signaux du dioxyde de carbone et de l’oxygène, le potentiel 
de début d’oxydation (Eonset) ainsi que le rendement en oxygène sont répertoriés dans le Tableau 
V-4.  
Pour les deux types d’électrode, la quantité d’oxygène libérée durant la première charge est 
plus élevée que le dioxyde de carbone produit. Le rendement en oxygène est supérieur lorsque 
l’électrode contient un catalyseur, mettant en relief l’effet catalytique des nanofils de α-MnO2 
sur la réaction d’évolution de l’oxygène. L’effet du catalyseur se retrouve également dans la 
valeur du potentiel de début d’oxydation Eonset. Pour le premier cycle, la formation d’oxygène 
débute 160 mV plus tôt avec catalyseur alors que l’évolution de CO2 apparaît 170 mV plus tard. 
Pour l’électrode contenant un catalyseur, l’évolution des produits de réaction a été 
enregistrée pour les trois premières charges. La production d’oxygène démarre pour les trois 
cycles à 2,95 V vs. Li/Li
+
. Entre la première et la deuxième charge, on note une nette 
augmentation du dioxyde de carbone produit accompagnée par une chute du signal de 
l’oxygène, ce qui conduit à un rendement en oxygène plus faible. Cette baisse de rendement est 
le reflet de l’irréversibilité de la réaction. Etonnamment, ce rendement reste constant entre la 
deuxième et la troisième charge. La source d’irréversibilité principale a donc lieu au premier 
cycle et le système tend vers un état d’équilibre par la suite. Il serait intéressant par la suite 
d’étudier l’évolution du rendement en oxygène en fonction du cyclage pour un nombre de cycles 
plus important. 
Tableau V-4: Comparaison des valeurs d’intégrales obtenues pour le dioxyde de carbone et l’oxygène et rendement 
moyen en oxygène pour la durée de la charge pour les deux types d’électrode, avec et sans catalyseur. 
Electrode Cycle CO2 (m/z 22) O2 (m/z 32) Rendement 
O2 
  Eonset(V) Intégrale Eonset(V) Intégrale  
Sans 
catalyseur 
1 3,67 0,40 3,11 0,89 0,69 
Avec 
catalyseur 
1 3,84 0,83 2,95 3,91 0,83 
2 3,88 1,23 2,95 1,86 0,60 
3 3,93 1,27 2,94 1,98 0,61 
 




 Des voltammétries cycliques réalisées sur une cellule à 3 électrodes laissent apparaître 
deux pics de réduction pouvant correspondre à la formation de Li2O2 et Li2O pour le 
système Li/O2. Les pics d’oxydation sont en partie superposés. Après 6 cycles, les 
densités de courant sont très réduites et les pics d’oxydation ne sont plus visibles. En 
réduisant la fenêtre de potentiel, la réversibilité de la réaction est améliorée. 
 Lors de la première décharge, de faibles quantités d’un produit organique ont été 
mesurées, les masses détectées pourraient être reliées au glyoxal. Après la deuxième 
décharge, aucun produit n’a été détecté, indiquant que le TEGDME est un électrolyte 
stable dans les conditions de décharge. 
 Lors de la charge de la batterie, l’oxygène est le composé principal des gaz émis. En plus 
de l’oxygène, du dioxyde de carbone a été détecté par spectroscopie de masse lors de la 
charge de la batterie. 
 Le rendement en oxygène est plus élevé pour une électrode avec catalyseur que pour une 
électrode sans catalyseur. 
 La quantité de dioxyde de carbone produit augmente au cours du cyclage, aux dépens de 
l’oxygène. Entre la première charge et la seconde charge, on note une chute marquée du 
rendement en oxygène. Celui-ci reste stable entre la seconde et la troisième charge.
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Conclusion et perspectives 
Le présent travail de thèse s’intéresse au développement de cathodes à air pour batteries 
lithium/air en milieu organique. Pour cette étude, un large panel de méthodes de mesure 
électrochimiques a été employé telles que la voltammétrie cyclique, la spectroscopie 
d’impédance et des couplages électrochimie / spectroscopie de masse comme des expériences de 
charge/décharge avec détection in situ par spectroscopie de masse. On ne peut étudier la cathode 
à air sans considérer la nature de l’électrolyte organique employé. C’est pourquoi, l’influence de 
la nature de l’électrolyte a dans un premier temps été étudiée. Une fois l’électrolyte sélectionné, 
la composition de l’électrode à air a été optimisée et une étude du mécanisme a été menée au 
moyen de la spectroscopie de masse. 
La nature de l’électrolyte a une influence notable sur les performances des accumulateurs 
lithium/air. Les électrolytes organiques à base de carbonates ont été les solvants les plus utilisés 
dans les batteries lithium/air jusqu’à présent. Néanmoins, il a été reporté que ces électrolytes se 
décomposent lors de la décharge et ne sont donc pas adaptés pour une utilisation dans les 
batteries lithium/air. Des solvants alternatifs tels que les liquides ioniques ou les éthers ont été 
évalués. L’accent a été mis sur la sécurité en choisissant des systèmes d’électrolyte à 
température d’ébullition élevée. Dans le cas des systèmes lithium/air, la conductivité, la 
viscosité et la stabilité électrochimique des électrolytes jouent un rôle particulièrement 
important. Les paramètres relatifs à l’oxygène tels que la solubilité et la diffusion de l’oxygène 
sont également des caractéristiques clés.  
Les propriétés physico-chimiques des liquides ioniques telles que leur grande stabilité 
thermique, leur faible tension de vapeur, leur large fenêtre de stabilité électrochimique en font 
des électrolytes très intéressants pour le système lithium/air à moyenne température. De plus, les 
propriétés physico-chimiques des liquides ioniques sont modifiables par variation de la 
combinaison cation/anion. Dans le cadre de cette thèse, deux types de liquides ioniques, 
sélectionnés pour leurs propriétés adaptées au système lithium/air, ont été étudiés. La solubilité 
et le coefficient de diffusion de l’oxygène ont pu être déterminés dans ces solvants en utilisant 
une microélectrode. Les valeurs obtenues se sont révélées être comparables à celles dans les 
électrolytes à base de carbonates. Lors du premier cycle de charge et décharge, on peut noter 
une diminution de la surtension avec l’emploi des liquides ioniques, les capacités initiales sont 
élevées. Néanmoins, une chute de capacité importante intervient dès les premiers cycles, mettant 
un frein à leur utilisation dans des batteries secondaires. Cette dégradation rapide de capacité 
peut être reliée à la viscosité importante des liquides ioniques, même à une température de 
travail plus élevée (70°C). S’ils ne sont pas adaptés comme solvants purs du fait de leur trop 
forte viscosité, les liquides ioniques pourraient néanmoins être utilisés comme additifs dans la 
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formulation des électrolytes en augmentant leur sécurité (électrolytes moins inflammables et 
évaporables). Comme alternative, les solvants à base d’éther ont été étudiés. Certes moins stable 
électrochimiquement, les électrolytes à base d’éther possèdent une viscosité nettement moins 
importante, ce qui se traduit par une meilleure tenue au cyclage. Au regard des performances 
électrochimiques, le TEGDME semble s’imposer comme un électrolyte de choix. 
L’influence de la composition de l’électrode sur les performances du système lithium/air a 
été étudiée dans le TEGDME. L’utilisation d’un catalyseur est nécessaire pour favoriser la 
réaction de réduction et d’oxydation de l’oxygène et ainsi obtenir une meilleure tenue au 
cyclage. Le dioxyde de manganèse est un très bon catalyseur qui a l’avantage d’être peu 
onéreux. L’influence de la nature et du type de MnO2 a été étudiée. Les nanofils de α-MnO2 
offrent un bon compromis entre capacité élevée et tenue au cyclage. Le pourcentage idéal de 
catalyseur dans l’électrode est de 30 %. L’électrode doit être suffisamment mouillée par 
l’électrolyte, et celle-ci doit le retenir au sein de ses pores. Néanmoins un excès d’électrolyte 
entraine une augmentation de la masse de la batterie, l’optimum se situe autour de 150 µL. Le 
type de substrat carboné utilisé joue un rôle important dans l’augmentation de la capacité. La 
mousse de nickel ne semble pas être un substrat adapté. De par sa porosité très importante, des 
microfissures se forment durant le séchage de l’électrode et un manque d’adhérence est observé 
entre le nickel et la substance active carbonée. Les mousses de carbone se sont avérées être plus 
performantes que les traditionnelles GDL (gas diffusion layers) utilisées pour les piles à 
combustibles.  
Le mécanisme réactionnel a été étudié dans le TEGDME par spectroscopie d’impédance et 
spectroscopie de masse. Les produits de réaction peuvent être détectés en temps réel lors de la 
charge par spectroscopie de masse in situ. Pour obtenir des informations quantitatives en plus 
des courants mesurés, il est nécessaire de calibrer le spectromètre de masse au préalable. Cette 
calibration a été effectuée pour l’oxygène et le dioxyde de carbone avec des gaz standards de 
concentration connue. Pour les mesures, une cellule a été construite et intégrée à un dispositif 
expérimental permettant le transfert direct des gaz produits à l’électrode au système de vide du 
spectromètre de masse.  
La production d’oxygène et de dioxyde de carbone au cours de la charge a été mise en 
évidence. A partir de 3,7 V vs. Li/Li
+
, on observe une production de dioxyde de carbone. 
Le présent travail a démontré que la spectroscopie de masse est une technique applicable à 
l’étude des produits de réactions formés au cours de la charge avec un électrolyte à base de 
TEGDME. La calibration permet de déterminer l’efficacité de courant de l’oxygène. 
Les résultats de ce travail ont montré que le TEGDME, du fait de sa réaction modérée avec 
le lithium métal, est un solvant d’électrolyte plus adapté que les liquides ioniques pour une 
utilisation dans les batteries lithium/air. En optimisant la structure et la composition de 
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l’électrode à air, de bonnes performances ont été obtenues en termes de capacité et tenue au 
cyclage avec cet électrolyte. Néanmoins les mesures de spectroscopie de masse ont montré la 
formation de dioxyde de carbone lors de la charge, provenant probablement de la décomposition 
de l’électrolyte. De ce fait, le TEGDME ne semble pas présenter la stabilité nécessaire pour être 
utilisé dans ces conditions dans les batteries lithium/air. 
Pour que les batteries lithium/air puissent être considérées dans des applications 
automobiles, trois grands défis technologiques devront être relevés : 
 Le design des cellules utilisées à l’échelle laboratoire pour les recherches sur le système 
lithium/air devra être adapté à une application automobile 
 Les densités de puissance des batteries Li/O2, actuellement faibles même en 
fonctionnement avec de l’oxygène pur, devront être augmentées 
 Enfin, le cycle de vie du système Li/O2 devra remplir les exigences fixées pour les 
véhicules électriques (>1000 cycles) 
Le design d’une cellule pour véhicules électriques devrait satisfaire les critères suivants : 
fabrication et assemblage bon marché; minimisation de la masse et du volume tout en 
maximisant les densités d’énergie et de puissance et, enfin, fonctionnement efficace à l’air. L’air 
contient en effet des contaminants, notamment l’eau et le dioxyde de carbone, qui sont très 
réactifs vis-à-vis du lithium métal. Pour éviter toute contamination, deux options sont 
envisageables : un système fermé avec un réservoir à oxygène ou un système ouvert avec 
membrane sélective à oxygène. L’option d’un système fermé est peu probable pour une 
application automobile, car le poids du réservoir engendre une chute importante des densités 
énergétiques. Les efforts devront être portés sur le développement de membranes sélectives à 
oxygène afin d’augmenter leur fiabilité et leur durée de vie. 
Les batteries lithium/air font partie des rares systèmes qui peuvent surpasser les batteries 
lithium-ion en termes de densités énergétiques. Si les défis technologiques peuvent être relevés, 
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« Développement de cathodes performantes pour batteries lithium/air » 
 
Ces travaux de thèse sont consacrés à l’étude de cathodes performantes pour batteries 
lithium/air. Les performances de ce type de batteries sont principalement limitées par les 
phénomènes de diffusion d’oxygène dans la cathode et l’électrolyte ainsi que par la formation 
d’oxydes de lithium bouchant progressivement les pores de la cathode. Ainsi on ne peut 
envisager le développement de l’électrode à air sans prendre en compte l’influence de 
l’électrolyte organique et celui-ci a également était considéré dans cette étude. La porosité de 
l’électrode et la nature du catalyseur employé joue un grand rôle sur les performances de 
l’électrode. Les électrodes à base de tissus de carbone et contenant des nanofils de α-MnO2 ont 
fourni les meilleurs résultats au regard de la capacité et de la tenue au cyclage. Par ailleurs, des 
mesures de spectroscopie de masse in situ ont permis d’analyser la formation des produits 
gazeux lors de la charge. Le TEGDME est un électrolyte prometteur; néanmoins, la formation 
de dioxyde de carbone (CO2) est détectée dès 3,7 V vs. Li/Li
+
. 
Mots-clés : Batteries lithium/air ; Structure d’électrode ; Electrolyte ; Spectrométrie de masse 
 
Abstract 
« Development of high-performance cathodes for lithium/air batteries » 
 
In this thesis, high-performance cathodes for lithium/air batteries have been investigated. The 
main limitations for lithium/air batteries are oxygen diffusion into the cathode and in the 
electrolyte and the progressive clogging of cathode pores by lithium oxide. The development of 
the air cathode is strongly dependant on the organic electrolyte used, thus the nature of the 
electrolyte has been here considered. Electrode porosity and the kind of catalyst employed 
influence the cathode performance. Promising results were obtained with carbon cloth based 
electrodes containing α-MnO2 nanotubes as catalyst with regards to capacity and cycle stability. 
Furthermore, formation of gaseous products during charging has been studied thanks to mass 
spectroscopy experiments. TEGDME is a promising electrolyte; nevertheless, carbon dioxide 
(CO2) has been detected up to 3.7 V vs. Li/Li
+
. 
Keywords : Lithium/air batteries ; Electrode structure ; Electrolyte ; Mass spectrometry 
